











UNIVERSIDAD AlITONOMA METROPOUTANA 
UNIDAD Al;CAPOTZALCD 
RECTDR 
DR. ADRIÁN CERAROO DI'.: GARAY SÁNCHEZ 
SIl:CRETA RIA 
OItA, SVLVII'.: JEANNE TURPIN MARION 
COORDI NADORA GENERAL DE OESARRou.o ACADÉMICO 
ORA. NORMA RONDERO LÓPU 
COORDINADOR DE EXTEN SIÓN UNIVEllSfYAR .... 
0 . 1. JORGE ARM ANOO M ORAL.L5 ACEVES 
JEFE OE LA SECCION DE PRODUCCIÓN y DISTRIBUCiÓN EDfYOR .... L.L5 
LiC. FRANCISCO JAVIER RAII4rRU TREVIÑO 
CORRECCiÓN: 
MARISElA JUAREZ CAPISTRÁN 
DISEÑO DE PORTADA: 
MODESTO SERIlll.A.NO RAMIREZ 
UNIVERSIDAD AUTONOMA M ETROPOLITANA 
UNIDAD AZCAPOTZALCO 
AV. SAN PABLO 180 
COL R ETNOSA TAII4AUUPAS 
Ot:L. AzCAPOTZALCO 
C.P, 02200 
MÉXICO, O. F , 
el UNIVERSIDA D AUTONOM A M ETROPOLITANA 
UNIDAD AZCAPOTZALCO 
REACCIONES y ENLACE QUI""CO 
ISBN : 97().31-D44S.2 
1 " , EDICION, 1 98Ei 
2 ", EDICIÓN, 2000 
3 " , REIII4PRESION, 2007 
4", REIMPRESION, 2009 
IMPRESO EN M ÉXICO 
PRESENTA CI ÓN 
Como su nomb r e lo ind ica , las páginas que siguen tienen por 02 
jeto auxiliar al estudiante e n e l cu rso d e Reacc i ones y Enlace 
Qu i micos. La amplitud y la p r of undidad con que de ber á tratarse 
cada t ema est án determinad os po r los objetivos co rresp ondientes. 
el material de estudio y la s preguntas y p roblemas pr opuestos. 
Podrá r ecur r i r s e a los te x tos indicados ~n la r eferencia bibli~ 
g ráfica pa r a conoce r el desa r, ollo detallado de algGn tema o el 
análisis de ejemp lo s pa rt iculates o de otros pr oblemas que de -
seen r esolve r s e . 
Est a gU la se enc ue ntra dividida en sie t e unidades y c a da una de 
ellas e n un nGmer o varia ble de secc i on es las que,de acu ~rdo a 
la forma como deberán desarrolla r se , se rán teó r i cas en el salón 
de clase (T) , ex pe r imenta les en el laboratorio (L) o en forma 
de seminario (S). Sól o se inc luye el material cor resp ond i ente a 
las secciones teór ic as : los objet ivos , las r efe r enci a s bibli~ 
gráfica s , el material de estudio , preguntas y pr ob lemas . 
An te s de cad a unidad se indica el nomb r e de l os pr o fesore s que 
part iciparon en s u desa rrollo . Respons a b l es de la elab oraci ón 
de la gu la fue r on la Dr a . Ha tilde Espino sa Rubio, la M. en C. 
Yo landa Falcón Briseño y el H. en C. Je n s 'Hvegholm;l a s ilustr~ 
ciones ~stuvie r o n a ca r go d el Sr . Faustin o Mandujan o Torres. El 
trabaj o mecanog rá fiCO fue desa rrollado por la s Sritas . Lo urd es 
Cámpec h San ch ez . Patricia Mo ra Gó mez y Elisa Zumarrag a. La ed1 
c ión final estuv o a cargo de lo s Or es . Francisco Medina Nic olau 
y Juan Quin t an il la Mart1nez . 

e o N T E N IDO 
UN I DAD T TUL o 
ESTEQUIOMETRÍA 
ESTRUCTURA INTERNA DEL ÁTOMO 17 
3 ENLACE fÓN I CO 47 
ENLACE COVALE NTE 73 
s ENLACE COVALE NTE Ir 97 
6 ENLACE INTERMEDIO 131 
ENLACE HETÁLI CO 161 
Nota. Se r á indispensable que el estudiante dispon ga de una buen a 
tabla pe r iódica. Se recomienda que adq uiera la tabla peri6dica 
de DEL-SAN, LIBROS EDUCATIVOS , Andalucía 398, loca l "A" , Col. 
Alamas, Méxic o 13 , D. F . 

UNIDAD 1: ESTEQU 1 OMETR Í A 
CONTENIDO 
1.1. ECUACIÓN QUÍMICA Y ESTEQUrOMETRÍA 
1. 2 . TÉCN ICAS DE LABORATORIO 
1.3. ESTH1ACrÓN DEL TAMAfJO DE LAS MOLÉCU LAS 
1.4. TRANSFORMAC IONES SUCES IVAS DEL COBRE 
Participaron en la elaboración de esta unidad: 
J. Campos 








La estcqlJioHlctria es tud ia I¡r~ rela ciones en m3S~ entre los eleme~ 
loS o [(lmpIJcsto s que inrervienell en un3 renc ción q\Jfmica. Los el~ 
lIIen t es y los ("Olnl'lIestos SI:' repreSf'ntan mediante (órmlll.1s molecula-
Te~, o bien, unidades de .f6rmuJ;¡ , en el ca~o de compuestos no mole-
cu lares . La can tidad de sus tancia , es decir, el nCimero de moles en 
un compuesto, se puede determ inar cuando se conocen la masa y la ma 
Sil molar del mismo. La reacción química , a su vez, se r~!1resenta 
por una ecuación química debidamen te balanceada la cual forma la b! 
se para los cálculos estequiomét rico s . 
1.1. ECUACIÓN QUÍMICA y ESTEQUIOHETRíA ( T ) 
1. Objetivos 
1. De fin ir el concepto de unidad de fórmula; 
l)('finir e l concepto de masa mo lar de una unidad de iórmula; 
.L Re':olver problemas relacionados con el concepto de masa mo l ar: 
~. Esc r ibir y bala ncear ecuaciones quimic3s; 
5. C31cular la masa o cantidad de un rea ctante consumido o pr~ 
dueto formado en una reacción química dada la masa o cantidaó 
de otro r eactante o producto. 
2. ,"lat e rial de estudio 
La fórmula molecular se refie re a las moléculas e indica la comp~ 
sic ión real de elemen to s en la molécula. Por eje~plo , la fórmula m~ 
l ec ular del amoniaco es NH 3 y la del peróxido de hidrógeno HZOz · 
Pa r a aquellas sustancias que no son molecul ares es necesario descrl 
bi r l a composic:ón po r medio del concepto de unidad de fórmula. É~ 
ta indi ca la proporción más sencil l a que existe entre los números 
de partículas o iones que const i tuyen el compuesto. Por ejemplo. la 
sal es un compuesto no"molecula r que consta de iones Na~y Cl en la 
pr oporción de 1; 1. Po r 10 tanto , la unidad de fórmula de la sal es 
NaCI o bien Na +Cl" si se quie re sub r ayar que el compuesto es jónico. 
" 
En este clI r so us ~ r cn;os la palabra unidad de fó r mu la tan to par a C O~ 
¡.Ju<:StO$ no-mo l cu: l:lrcs como pa r a los molecul a re s , definiendo en el 
~ Itirno c~so la u~id~d de fórmu l a como la fó rmul a molecular. 
La cantiGad de S~stancia de un compuesto se especifica mediante el 
concepto de mo l . Según e l sistema intern ac i ona l de Jnidades, el mol 
es la cantidad de susta ncia que con ti ene un sistema ".: on el mismo nQ 
mero de entes que titomos en 0.0 12 kg de carbono-12. 
CU:t.l00 se lisa el concepto de mol, los en t es se deben especificar. 
Pue de:,: ser átor.;os , mvléculas,iones,electro nes , unidades de fó r mula y 
en general,partículas o grupos específicos de tales partículas . 
El número ce en te s en un mol se llama e l número de Av ogad ro , y se 
~epTese n t3 con el sím bolo NA.Su valo r es 6 .02x l0 23/mo I. 
La ~!.~." mo la r d~ un co ... ;:t¡es to es la masa de un mol ce un Idades de 
f órmu !:, del misrr.o , Se expresa en g/mol , y se e ncuent ra como l a s um a 
C~ l as ma sas ~ol a res de los e lem e ntos multi pl icadas ~or el núme r o de 
.itor,IOS de c ada elemento en la unidad de fó rmu l a . 
-'-<inro los elementos como los compues t os pueden eventualmente c omb i -
narse entre el l os. El proceso de comb i naci6n es un a reacci6n química, 
;;1is::-.a que se rep r ~sen ta por una ecuaci6n gu i mica. La re a cc i 6n quími. 
ca es un pr oce so ~n e l que se rompen y/o f o rman e n laces . Po r e jemplo: 
2;; - 1i .. 0 "' 0 - 2H-O -H 
,::,. donde se rOlilpe:1 los en -¡aces H-H y 0=0 , y s e fo r man en l :!.ces H-O. 
éApresada med i an te l as f órmulas moleculares , esta r~~cci6n es: 
2:-1 2 ... 0Z-lH ZO . 
;',C'bicio ii que el estado físico d e las sus t a nc ia s es i rr,po r tante en 
las reacciones qu ímicas, es aconsejable i ndi c arlo en la ecua ci6n. 
c:-, es tado gaseoso, el p r oceso de fo r ma c i 6n del a gu a s e e sc r ibe: 
2r.,:.: ¡t) ... 0 l(g ) - lH l O(g} . 
Se usan los slmbo ~os (g) , ( l) y (s) par a i ndicar que l a sus tancia se 
encuentra en los esta dos ga s eoso . líqu ido y s 6 l ido , 1"/~ s pec tivam~nt ~ . 
Er; U;"la ecuac i ón qu í mica só l o se i ndi c an l a s sustanc i a!; qu e e fe c t i v! 
;;¡ente par ticipan en el proce so . Frecuen t emente intervien en catalü! 
dores que aumenta n la v e l oc i dad d e la reacc i 6n , pero que no so n co~ 
sumidos dur ante l a misma . 
Para ba lancear un a reacci6 n qu í mica debe r á t omar se e n cue nta qu e e l 
número de á t omos de c ada e leme nto se co n se rva. Aunq~e mu cha s ecua-
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ciones se pueden ba lancear por tanteo , es convenie nt e tene r un métQ. 
do sjstcmAtico. A co n tinuac ión damos algunos ejemplos: 
1. Fermentación del a zúcar . 
Supongamos que :"05 núme r os en t eros a, b y e son los coeficien te s de 
las tres sus tancias: 
Puesto que e l núme r o de átomos de carbono se co nserva, 
C: 6a:.2b +c . 
De modo análogo , por l a cons ervación del nGme r a de átomos de h i dr6-
geno y de oxigeno , 
H: 1 :?:\ "'6b , O: ha b .. 2e . 
n~ 1~5 ecuaciones anterio r es se s igue que 6a 2, 2e. Los núm~ 
r os más senci ll os que las satisfacen son: a 1,b=2yc" Z . 
La ecuación balanceada es: 
2. Combustión del hexano . 
Supong amos que :05 coeficientes son a , b, e y d. asi que 
aC 6H130H + bO~cC02 + dH 20 
De la conse rvac ión del número de elementos se tiene: 
c: 6a '" e , H: 14a = ld , O: a + lb '* le + d . 
Sus tituyendo e= 6a y d = 7a en la 61tima ecuaci6n , se ob tiene 
a + lb z lx6a + 7a 19a o se a b ~ 9a. 
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Los números m:ls pequeños que satis fa cen las ecuaciones son a .. 1 , 
b " 9 . e '" 6 Y d '" 7 . es Jec ir: 
C(¡H'30 /J .. 90 z---6CO Z .. 7H ZO. 
3. Problemas 
.. Calcular la masa molecular de la glucosa, C6H1Z06 , 












~asa molecula r de la glucosa 180 ~/mol. 
Caicular la ma53 molar de la unidad de f6rmula del sulfato ce c~ 
ore (IT) pentahidratado , Cu50 4 , SHZO . 
::lcmento Masa at6mica No. de átomos Masa átomica x r\o. de á tomos 
Cu 63 . S 63. 
S 32. 1 1 j Z. 
° 
16. O 9 14' 11 
H . 0 10 ~1.~ 
Masa mola r de lo unidad de f6 rmu la 24 9 .7 g/mol. 
3 . Calcular la masa molar de la unidad de f6rmula de l a sacarosa, 
C., ZH ZZO'l · Calcul.lr el porciento en masa del carbono en este compue2. 
too 
La masa molar es: lZxlZ.0 .. 2Zxl.0 .. l1x16.0 ~ 337g/mol. 
El porciento en masa del carbono será: 12x12/337 • 0 . 42 ~ 42\. 
~. El f6sgeno es un gas venenoso que fue usado en la Primera Guerra 
~lundial y que contiene el 12.1\ en mas a de carbono, 16.2\ de oxígeno 
y 71. 1\ oe cloro. Determinar la f6rmula del fósgeno. 
Por cada 100g de la sustancia, el número de moles d~ cada e l emento 
será: 
e 12 . 1/12 . 1 . 01 , 0 0 16 . 2/16 . 1.01, e l: 71.7/35.5 . 2. 02 . 
Se dividen 1o; moles ent re el número más pequeño y 
" 
tiene: 
CO : el . 
" 
1 : 2 . Po, 10 tanto, lo f6rmula empírica del f6sgeno e; 
eOel 2 · 
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S. El ánalisis cua ntitativo de compuestos diferentes de fierro y 
azufre da los siguientes porcentajes en masa: 
a . Fe: 46. 56 
b . Fe: 63.$4 
s: 53.44 
S: 36.47 
Hallar l a fórmula empirica de cada com puesto. 
6. Jeterminar la fórmula molecular de un compuesto cuya fó r mula c~ 
plTica es CHZ y cuya masa molecular , obtenida experimentalmente , es 
81 g/mol. 
7 . Calcular el Júmero de moles de glucosa , CÓH¡ZOÓ ' contenidos en 
538 g de es t a sJstancia. 
8. Calcular la .nasa en g ramos de 0 .433 moles de gl uco sa . 
~ . Calcular los gramos de agua produc i da en la combustión de 1. 0 g 
de glucosa: 
C6H1Z0 6 (s ) ... 6 °2 (&) - 6 CO 2 (g) ... 6 HZO(l). 
10 . Tratar de bJlancear po r ta nteo la siguiente ecuación 
C1ZHZZOl l ... H20~C2HSOH + caZ 
Usa r después el método expuesto . 
4 . Autoevaluación 
j . Calcular la nasa molar de los siguientes compuestos: 
a. HZS04 
b . Na ZSZ0 3· SH ZO 
c. CH 3CH ZCOOH 
2. De terminar el número de moles en (i) 120 g de moléculas de cl,Q. 
ro , Cl Z ' ( ii ) I ZO g de átomos de cloro , Cl, y ( iii ) SO g de pe!. 
manganato de potasio , KMn04 
3 . Cons ideremos la reacción C . ZHZ O CO, • 2H , 
a. ¿Cuantos granlos de H,O ,e necesita para consumir 100 g 
b. ¿Cuantos mol es de H, ,e forma a partir de 100 g de C? 
4. Ca l cular el porciento en ma sa de car bono en glicerina , 
NHZCHZCOOH 
S. Balancear la reacc ión: C3Hg03 + 0z 
de C? 
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N;Jdie ha visto nunca un átomo. Es tan pequel'l o que resulta invi sib l í!. 
In cluso si se pudieran cons tru ir lente s de aumento lo bas t ante potc~ 
tes , las ondas luminosas son tan gruesas que el átomo seguirí a e l ~ 
diendo el ex~me~ visual; seria como querer palpar la contextura y 
los ángulos de un grano de arena con guant es de boxeo en las ma nos . 
Por esto , presi s ten gran pa r te de sus misterio s fundamentale s . Cuan t0 
más indagan l os cientificos , mayore~ complejidades encuentran. Se 
sabe ahora, por ejemplo , que casi nada, ~i siquiera el diamante más 
duro , es realmente sólido; que el propio átomo, co raz6n de la ma t ~ 
ria, es , en su nayoT parte, espacio vacio; y que s i cada átomo , se 
redujera a una esfera no mayor que su núcleo, entonces el más g ra~ 
de edificio pod~ía comprimir se en un espacio no mayo~ que el de una 
goma de borrar. 
El átomo es tan pequeño que aturde la imaginaci6n; su d i ámetro es 
de menos de dos cienmillonésimas de centime tro; se necesitaría n má s 
de un mil16n de e llos, tocándose unos a otros , para igualar el g ru ~ 
so de esta página . 
. \0 obstante, poco .l poco, se ha ido delineando el d iminuto t e rr e no 
del átomo , y al correr el tiempo nos han ido dand o indici os acerca 
de su est ructur~ interna , y estos indicios, en s u conjunt o , nos han 
dado una imagen del átomo de utilidad comprobada, como lo demuestr an , 
por un lado, los reactores nucleares, por el otro, e l sinn(ime r o de 
r eacciones quimicas que pr oducen , tocos los días , miles de su s t a~ 
cías útiles al hombre , desde metales ha ~ ta sustancias derivadas del 
petró leo, de uso común hoy en dia. 
La acumulación ce evidencias ha sido uno de los trabajos det ective~ 
cos más intensos, largo s y pe r severantes de la ciencia. 
2 . 1 NÚCLEO T) 
1. Objetivos 
1. Describir la composici6n del átomo: núcleo y electrones ; 
2 . Describir la composici6n del núcleo: protones Y neutrones; 
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3. Indicar las ca r gas del ele ctrón , protón y neutr6n; 
4 . Def i nir el n6mero atómico Z, el número de masa A y el núme r o 
de neutrones ; 
S. Definir el concepto de isó topo; 
b. Discriminar entre isótopos estables e inestables , naturales 
y artificiales; 
7. escribir e interpretar los símbo l os de las especies nucleares; 
8. Describir los isótopos del hidrógeno , carbono y uran io; 
9 . Definir l a unidad de masa atómica y el concepto d~ mol de ! 
cuerdo al SIstema Internacional de Unidades (SI). 
2 . Re f erencias 
1. ?ierce, J . B. 
Química de la Materia. 
Ea . Publicaciones Cul turales S . A. , México, 1974. 
2. Gray HB , Haight GP. 
?rincipios básicos de Química . 
EJ . Revcrté. M~xico, 1972 . 
j, P:lUling , L. 
Química General . 
Ed. Aguilar , Madrid, 1977. 
3. Ma~erial de Estudio 
Átomo 
El átomo es la partícula más pequeña de un elemento. Es químicame~ 
te indivisible y está constituido po r un centro muy pequeño do nde ei 
tá concentrada toda la carga posit i va y casi toda la masa. Este d i mi 
nuto y pesado cen t ro de carga se conoce como núcleo atómico. Ad~ 
más del núcleo, se ha demostrado que alrededor de é l, se mueven pa r 
tículas ca r gadas negativamente. A esta s partículas se les da el no~ 
ore de electrones . 
Las proporciones atómicas son asomb r osas . Por ejempl o: Un átomo mide 
aproximadamente lO-10m, y su núc l eo mide l O-15 m, es deci r, cien mil 
veces más pequeño; si tuviéramos qu e hacer una compar aci6n , podría -
mos imagi nar e l núc l eo como la punta de una aguja s i tuada en el ce~ 
tro de una habitaci6n de una casa común, y l as ot r as pa r trcu las , los 
electrones , moviéndose ce r ca de l as paredes . Esta anal ogía nos da 
la idea de que j en realidad , el á t omo es casi espacio vacío . 
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Núc leo At6mico 
El núcleo es tá comp uesto por dos clases de p¡¡rticulas: protones )' 
neutrones. Los protones poseen una masa apr oxim3d,J/TIente 2000 veces 
1Il:lyo r l!Ue los electrones , y una carga eléctrÍl.:;o¡ positiva igual en 
m3gnituQ a la d,~l elec trón. Los neutrones tienen casi la misma masa 
que los proto nes. 
La unida d de ca~ga actualmente aceptada para el electrón es de 
1.602xI0-'''C (coulomb) y se le asigna el simbolo c" , se le da un V! 
10r relativo, 3 esta ca r ga , de -1 , al pro t ón le correspond e un valor 
relativo de +1 por tener, en magnitud, la misma ca rga que el eles 
tr6n . Los neutrones son eléc tr icame nt e neutT OS . 
La suma del número de protones y de neutrones es el Número de Ma sa , 
A. Por ejemp l o , el núcleo de] át omo de flúor co nsta de 9 protones )' 
10 neutrones, por lo que e l número de mas a del flúo r es 19. 
El Número At ómico , Z, es igual al número de protones que hay en el 
núcleo atómico. Pa Ta el caso del flúor, su númer o a t ómico se rá 9 . P~ 
ra un átomo neutro, el número de electrones es igual al de los pro-
tones . 
P'Jesto que .4. es igual al número total de protOnes y neutrones , y Z 
es el núme r o de protones que ha y e n el núcleo, la diferencia A-Z e5 
igual al número de neutrones que contiene e l núcleo. 
Elementos 
Un e l ement o es una sustancia c uyos átomos tienen el mismo número at~ 
mico . En la Tierra se encuentra aproximadamente 90 elementos , siendo 
el uranio el elemento con númer o at6mico más alto. Los elemento s se 
identific an cOOl'e nc i ona lmcnte por un símbolo que cons. t a de una l etró 
mayúscula, o bien de una letra mayúscula seguida por una letra minú~ 
cul a, donde la let ra mayúscula es la letra inicial y la letra minú~ 
cula una de las letras sigu iente s en el nombre latino del elemento 
Ejemplos: Carbono , C; calcio, Ca; clo r o , CI; c romo , Cr. 
I só topo s 
Los núcleos de los átomos de cierto elemento pueden diferir en el nú 
me r o de neutrones y tienen , por tanto, mas as diferentes. Éstos se 
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llaman isótopos del elemento. Para ellos se usan l os símbolos si 
guientes: a la i zquie rd a abajo, se esc r ibe el número atómico y 
arriba el número de masa . Asi , '¿c rep r esen ta el i sótcpo de carb2 
no que tiene un n~meTo de mas a igual a 12. La indicación del núm~ 
ro atómico es , en cierto sen tido , supe r fl ua cua nd r. se escribe el 
símbolo del eleme~to . En el c aso de lic se habla frecuentemente 
de l c arbono-12. 
Ejemplos: Adem~s del hidróge no con un so l o 
d:r6geno pesaao dO:1de el núcleo contiene un 
protón, 
protón y 
existe el hi. 
un neu t rón . 
2 El stmbolo es ,H O D Y el isótopo se llama deuterio. 51; ocurrencia 
natural es de 0 . 0145\ respecto al hidrógeno total . 
E~ car boao ex is te en l a natural eza como un a mezcla del isó topo 
~ 2 13 I 14 óe (98.9\), óe , 1 . 1\ ) y una can tidad muy pequeña de 6C . 
El elemento que e;,iste en la naturaleza con mayo r número de is6 t .Q. 
pos es e l estaño, Sn , del cual se conocen 10 is 6topos naturales 
con los siguien te :; números de masa: 120, 1 18 , 116, 11? , 117, íZ 4, 
122 , 112 , li4, Y 1 15 ordenados de ma yo r a menor abundancia. 
Existen igualment ~ elementos de los que se co nocen un so lo is6 t opo . 
Estos 50n : Be , F, Na , Al , P, Sc , Mn, Co , As , Y, Nb , Rh, r , Cs . Pro 
Tb, Ho , Tm, Au y E¡ . 
Ejercicio: El potasio existe en la naturaleza como una me zc la de 
is6topos con números de masa 39 , 4 0 Y 41 en porcentajes de 93 . 08 , 
0 . 01 Y 6 . 9 1, r espec tivamen te. Escrib ir los símbolos de cada uno 
de ellos . 
Isótopos Ines t ables 
Algunos de los is6topos mencionados son inestab les, y se caract~ 
,izan por transformarse e n o tros i sótopos o elementos mediante la 
emisión de partícul a s . Así ':c emite un electr6n transformando un 
neutrón en un prot6n . De hechq , t ambién se emit: e una partícula sin 
masa y carga eléc t rica llamada neutr ino . Es ta transfor mación se 
escribe: 
e' • " ( neutrino) 
!~s imismo el is6topo 40 K s e conv i erte e n 4 0Ca , esto es: 
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Dichos is6topos inestables se llama n radioactivos. Existe un i56 
3 -
t opo radi oact ivo d e h i dróge n o : el tr itio lH o T donde el núcleo 
con t iene- 2 neutro nes y 1 protón . ¡\ l ~un os elementos s610 se eneue!}. 
t r an como isó t opos r adioactivos . Este es el caso, de los elementos 
posterio;-es al Hi , esto es; Po , At , Rn, Fr, Ra , Ac, Th , Pa y U. 
De estos elementos el más import ante es ei u ranio que se encuentra 
como una ;;\czcla de 238 U y 23SU. El último CO:15ti tuy e s610 0 .7 \ 
del urani o natural . 
Un concep t o impú rt an t e para los isót opos radioactivos es el de 
t icrnpo de vida r.ledia. La desintegración del núc l eo es un ;)roc eso 
es tadístico, ya que no t odos l os núcleos decaen al mismo tiempo. 
Por esto de defi ne el tiem po de vida media como el ti empo que h~ 
brl de transe!lrrir para que la mitad de los núcleos se dCiin tegren. 
ro r ejemplo el tiempo de vida media de l 14C es de 5740 ano ". 
1.0~ isótopos de un mismo elemen t o tienen una es tructura e~cct6n jca 
lJfntiea y por tan t o prop i edades químicas idénticas. Sin emba r go, 
l:lS pro,liedades física s que dependen de la masa varí an un poco . 
For ejemp l o, !o~ puntos de ebullici6n de Hl y Dl son de 20 . 39 K Y 
23.67 K, respectivamente , en tant o que los puntos de f usión de !-iZa 
y DlO son O.OO°C y 3 . 82°C, respectivamente. 
isó t opos Arti fici ales 
En 19 37 fue producid o a partir de un elemen t o , otro que no existía 
en la Tierra. Dicho e l ement o tiene el número at6mICO de 43 y fue 
b3.ut i zado con el nombre de Tec ne cio , Tc . ;'lás tarde fue producido el 
eleme n t o con 2=61 , Prometio , Pm , que tam poco se encuentra en la Ti~ 
rra . Pos ter iormente se han producido los e l eme ntos transuránicos 
con 2=93 hasta e l elemento 2= 103 . 
~a raz6n de que l os elementos con 2=4 3 y 2=61 no existan en la 
Tierra, es que todos s us isótopos son r adioac t ivos y con tiem pos 
de vida media tan pequeños qu e ha n desapa re cido d~ nuestro plan~ 
ta hace mucho tiempo. 
Todos l os elementos después de l Ri son radi oac tivos y tienen t¡e~ 
pos de vida med ia muy va ri ab le s . En pa rt icul ar, el Th (2=90) Y el 
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u (Z"~)Z) existen como isótopos con tiempos de vida media muy gran 
des . . Por ejemplo, 2~6Th se desintegra con un tiempo de vida igua~ 
a 1.4xl0 10años. Sin embargo, cuando el número atómico P.S mayor 
que el del uranio, el tiempo de vida media disminuye t!Ol promedio 
y no se ha podido con segu r idad producir elementos con IlGrnero 
' at6mico mayor de 103. 
~lasa Atómica 
Como se ha indlcad o , existen muchos elementos en la naturaleza cQ 
;;;0 mezclas de tsó t opos . Las proporciones en l a mezcla son casi 
siemp r e l as mismas, así que los átomos de un elemento tendrán la 
mi s ma masa , independiente de su procedencia. Por lo tallto , cuando 
en l a (iü1mic¡¡, se supone que todos los ,hornos de un el(.>j,¡cnto sean 
idénticos , se obtienen resultados correctos. La masa q\le se atrib.!::. 
ye & un ~tomo es, en la mayoría de los c~sos , una masa promedio . 
La masa de un átomo es tan pequeña que par~ce impropio elegir la 
unidad de masa convencional , esto es, el kilogramo , po r lo que se 
elige un a unidad más c6moda , la que se fija a partir de la masa 
ciel is6 topo l~C. La masa de ésta se define como 12 unidades de m~ 
sa at6mica. El símbol o de la unidad se escribe u Co u~o) y la m~ 
12 
sa de óC es 12u . Utilizando la unidad u se pueden expr~s ar las 
masas de los demá5 elementos . Obse r vamos que las masas rlp. eleme~ 
:os que constan cas i exclusivamente de un so l o is6topo, son aproxi 
madamente nGme r os en t eros . Por ejemplo: Be (9 . 012) , ~(18 .998 ) , Na 
(22.9898), Al (26 . 982), P (30 .974), etc. Po r el contr¡,TÍo, las m~ 
sas de elementos ::¡ue son mezclas de varios isótopos difieren signi 
ficat ivamente de 1Gmeros enteros. Por ej emplo: el (35 .4 53) , Fe 
{S5.84?), Cu (63 . 546), etc . Expresadas en la unidad u , las masas 
de las partículas 




que cons tituyen en átomo son: 
1. 0072 75 
1.008665 
0.000548 
La masa de las m6leculas se puede expresar por medio ¿~ la unidad 
de masa atómic a u , suponiendo Gnicamente que la masa de una moléc.!::. 
la es igual a la suma de las masas de los átomos part icipantes . 
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En el caso de sust ancias que no están constituidas por moléculas 
se usa la masa de una unidad de fórmula. Por ejemplo , azúcar, 
(11 H220 11 . consta de moléculas, por lo que se habla de masa mole-
cula r , mientras que en e l caso de cua rzo, Si0 2 • no está fOTf.":ado 
por moléculas y se us a l a exp resión mas a de una unidad de fó r mula. 
Eje r cicios: De terminar las masas de unidad de f6rmula de la crioli 
ta Na 3AIF 6 y caol inita H4AI Z5i ZOg , 
Conociendo la masa de una unidad de fórmula ~e puede encontrar el 
porciento tn masa de los elementos participantes. Por ejemplo , la 
masa molecular del azGc3r, C'2H22011 ' es de 342 . 3 u. En ella hay 
12 St amos de carbono co n masa total de 144 . 1 11, 22 Itomos de hi 
'-.!r6gcno con masa total de 22.2 u y 11 átomos de ox í geno con ¡¡,asa 
:otal ..le 176.0 u. En el azúcar hay, por lo t an t o ~44.1 " 42.i 1\ de 
176 O . ">42.3 
ca rbono, 22.2 
342.3 6. 48 \ de hidr6geno y 342 : 3 " 51 .41 \ ce ox ígeno. 
Concep t o de .\101 
El mol se r ~fier e a la cantidad de sus tancia . Según el sistema irr 
tc rn3cional de unidades , es la cantidad de sustancia que con t iene 
un sistena cor.. el misr.lo nú mero de entes que á t omos en 0 . 012 k!; ¿e 
c arbono-12. 
Cuando se usa el concepto de mol, los entes se deben especificar. 
Pueden ser átomos , moléculas, iones, electrones, unid?:les de f6rm!:! 
:a y , en general , particulas o grupos especific cs ¿e tales parti-
culas. 
~ l número de enles en un mol se llama el númer o de Avogad r o. Se 
es 6 . 0225.10 23 /mol. De la ?resen ta con el s1mbo l o NA y 
¿efinición sigue que NAX12 u 
" ¡ g , es decir , NA es el 
de masa at6mica y el gramo . 
. ~as a Molar 
su valo r 
" O.12kg = 12 g o sea NA u 0.001 kg 
factor de conversión entre la unidad 
Por r.lasa molar ~.e ent iende la masa de un mol de la sustancia. Si 
la masa de la unidad de fórmula es M u, la masa mola r se rá: 
:-iA M u = M g, e~ decir, la masa molar es :-.1 g/mol cuando M es la 
masa de una unidad de f6rmula en u. 
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<1. Problemas 
1. ¿Cuán tos protones y neut r ones hay en el núcleo del is6topo 
de cobalto ~uyo número de masa es 60? ¿Yen el del is6topo 
del níquel de igual núme r o de masa? ¿Yen el is6topo de 
plutonio de número de masa 238? 
2. Un elemento contiene SO protones y 70 neutrones. ¿De oué el~ 
mento se trata? Escribir el símbolo completo del ~l emento. 
e . dI · 6 23 N 305 . P d · 6 3 . onS1 eremos os 15 topos 11 a y 14 l. ara ca a J5 topo 
indicar: 
.. el número de protones en el núcleo . 
h . ,1 número de neutrones. 
o. el número d, electrones. 
d. el número de pro tones. neu trones y e lectrones en 10' i 2. 
• 5i 4+ de no; N. estos is6topos. 
4 . ¿Cuántos moles hay en 
.. 32 g d, moléculas de oxigeno, O,. 
b. 32 g de átomos de oxígeno , o. 
c. 32 g de moléculas de azufre, S, . 
d. 50 g de carbonato de calcio , CaCO:) . 
, . 31 g de moléculas de f6sforo, P 4· 
f. 24 . S g de ácido sulf(¡rico, HZS04 ' 
n 
Z.Z ESTRUCTURA EL~CTRÓNICA ( T ) 
1. Obje tivos 
1. Definir nivel de eneTgi~, nivel fundamental , energía de 
excitaci6n y energía de ionizaci6n; 
2. Enunciar la relaci6n de Planck E t h ~ 
3. rnterpr etar los fe n6menos de absorci6n y emisi6n de la Tadi ~ 
ción electromagnética mediante diag r amas de energía; 
4 . Calcular y trazar en un diagrama los niveles de ene r gia d~ 
do el espectro de absorc i6n o emisi6~ y viceve r sa; 
S. Definir capas , subcapas y orbitales; 
6. Nombrar los orbitales en base a la notaci6n espectrosc6pica; 
7. Indicar, para una capa , el número de subcapas y de or bitales; 
8 . Enunciar e l princip i o de cons trucci6n at6mica; 
9 . Inferir e l númer o de elect r ones que caben en ,una capa , una 
subcapa y en un orbi t al , a partir de l os conceptos enuncia· 
dos ante r iormen t e ; 
10 . Aplicar el princ ip i o de const r ucci6n a la esc ritura de las 
conf igu r aciones electr6ni cas; 
11 . Definir el concepto de elec t rones de valencia. 
2. Referenci as 
Longo , L. 
Química General. 
McGraw-Hill, M~xico , 1975, 
3. Mate r ial de E3tudio 
niagrama de niveles de ene rg ía 
La energ í a electr6nica de un &tomo es l a suma de la ene r gía ciné -
tic a de l os e l ectrones y las energías potenciales correspondientes 
a l a atracc i 6n elect r ost& tica ent r e el núcleo y l os elec trone s y 
a l a repu1 si6n e1ectrost&t i ca entre los electrones. Co nvenciona l -
me nte se toma la energia del &tomo igua l a ce r o cua nd o el elect r6n 
más alejado al núcleo , jus ta mente se ha liber ado de la atracci6n 
del núcleo, esto es, se encuent r a a una distancia infinita con 
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energía cinética i gual a cero. En esta situación el áto~o se en-
cuentra ionizado . Si el electrón liberado tiene cierta energía 
cinéti ca , la energía del sistema form ado por el atomo ionizado y 
el electrón liberado puede tomar cualquier valor positivo, la enCL 
g ia Jel sis tema tambien puede tener cualquier valo r positivo.Cuan-
do .... 1 e l ec tr ón ma !> alejado se encuentra ligado al átomo , éste ten-
dra una energía menor que cero, es dec ir, nega tiva . S i n embargo, 
no puede tomar c ualquier valor, sino 5610 una serie discreta de 
va lores, de un o m1nimo a ce r o . En estas ci r cunstanc ias , se dice 
que el átomo tien~ una serie discreta de niveles de energ í a, los 
que se numeran a parti r del nivel de menor energía, llamado nivel 
fundamental . Los ¿emás niveles se de nominan excit ados , tal como 













El valor abs o luto de la encrg:ia del nivel fundamental , esto es. jE,!. 
e s la energía de ionización del á tomo , ya que es necesario pr o-
porcionar esta energía a fin de l ibe r ar e l electrón menos ligado. 
As imi smo , para excitar e l 5tomo a un nivel supe r ior es necesario 
prop or cionar cie rta cantidad de energía ll ama da e ne rgía de excit~ 
c ión, la cual es igual a la diferencia de energía en t re el nivel 
supe rior y el nivel fu ndamental . En genera l, e l átomo s6lo puede 
absorber canti dade s de energ í a de ac uerd o a l a dife-re fleia de e ne!. 
gi a ent r e di s tintos niveles. Ahora bien , un litome excitado pued e 
pasar a un nivel inferi or cediendo una pO Fci6n de energía igual a 
la d i ferencia de energía entre los nive l es cons i de rados. Cuando el 
átomo pasa de un nivel m a otro n . se dice que sufr e una t r ansici6r 
m~n, tanto e~ el caso absorción como en el c a so en que el Atamo 
ceda energía . 
En pa r t i cu l a r, ~ l Atomo puede absorber o emitir ondas el ¿c tromagn~ 
ticas ca ra cteri:? adas por una fr ecuenc i a ~ (la cual ind ica e l n(im~ 
ro de osc ilaciones po r seg undo) y una longitud de onda Á asociada 
( l a d i s tancia ent r e dos c resta s vecinas de ond a ) . La unidad cie ~ 
es el Hz , cuyas dimensiones son s- l La unidad de ). es el r.l cuyas 
dimensiones son longitud. 
I .Á I 
La frc cuencia y la l ongitud de onda están re l aciona das po r la ecu! 
c ión VA . e, donde e ~ 3. 0x 108m/s es la velocidad de l a luz . Ahora 
bien, una onda electromagnética de frecuencia y ll ev a una energía 
h~ . donde J, es una constante llamad a cons t an te de P1anc k y c uyo 
valo r numérico es de 6.63x10- 34J-s. (J=Jou1e ) 
Cuando un átomo emite o abs orbe radiación elect r omagnética de f r ~ 
cuencia '11, la energía emitida o ab sorbida es de E " h ~· Debi do 
a la conservac ión de l a energía , ésta será igual a la dife rencia de 
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energía entre los niveles considerados , es decir: 
El proceso de absorción d~ radiación, correspondiente a la transi 
c ión m_ n se representa por: 
________ ~~------_En 
1 Em 
en tanto que el proceso de emisión correspondiente a la transición 
n~m se representa por; 
En 
cm 
Dependiendo del valor ue 1, la radiaci6n pertenecerá a un tipo d~ 
terminó.do: 
.1 en m ~ en H, 
11n05 de Radiación e , e , 
Ra yos. , 3. 1 0- 12 3. 10- 1 O 10 20 10 18 
Ultraviole ta 3. t 0- 10 3 . , 0- 7 101 ti 101 S 
Visible 3. , 0- 7 8. 10. 7 101 S 10 14 
rnfrarroja 8. 10. 7 3. , 0- 3 1 014 10 11 
Microo ndas 3. 10. 3 3.10' 1 10" lO' 
Radar radio -1 3. 1 04 lO' lO' Y 3. 1 O 
Excitación de los átomos 
La existencia de niveles discre t os de energía en átomos explica e l 
resultado experimental que los espectros 6pticos de los átomos de 
un gas a ba ja presi6n consist~n de líneas disc r etas . A f i n de p r~ 
ducir tales espectros es primer o necesario exci t ar 10:; átomos a e,! 
tados super iores 1e energía . 
Un átomo se puede excitar principalmente por abso r ci6n de radiac i 6n 
electromagnética J por choques , en particular , con elect r ones que 
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tienen sufic i ente energía cinética . Además, el átomo se puede e xci 
tar por un campo eléctrico o una reacci6n quimica, y si forma pa~ 
te de una molécula o de un CTis t~l puede pasar a un nivel superior 
por excitación térmica o por absorci6n de ultrasonido. Se podría 
pe nsar que el átomo regr esa ra inmediatamen t e a su nivel fundame~ 
t a l emitiendo r adiaci6n. De hecho, es poco probable que esto ocurra 
la ralón es que normalmente un átomo excitado tarda unos 10- 8s en 
perder su energia de excitación por emisi6n de r adiación, aunque 
algunos niveles excitados tienen una vida media considerablemente 
mayor . Po r otro lado , si el átomo se 
ordinaria sufre colisiones con otros 
encuentra en un gas a presi6n 
-10 átomos cada 10 s y aún más 
frecuentemente, si el átomo es parte de un líquido , es decir que 
el átomo sufre por lo menos 100 colisiones antes de pe.der su ene!. 
gía por radiación. Si el átomo se halla en una molécula o un s61i 
do ocurren alrededor de lo6vibraciones an t es de que pie r da su en;r 
gía de excitación. Por lo tanto, es más prob'able que el ~tomo pie!. 
J3 sU energía de excitación por colisiones o po r transformaci6n 
en energía térm :ca. Así pues , en ci r cunsta cias normales el átomo 
excitado tiend e a pe rder su ene r gía sin emisión de radiaci6n. 
Los espectros ópticos de los átomos 
Los espectros ópticos de los átomos se producen mediante excitación 
de átomos libre ~ y se registran en la zona visiblp y las partes 
ce r canas a ésta, esto es, en las regione s ultravioleta e infrarroja. 
Los espectros 6pticos están formados por líneas . En las trancisi~ 
nes só l o intervienen los electrones más alejados del núcleo , por 
lo que los espectros proporcionan i nformaci6n acerca de los nive-
les de ene rg ía correspondientes a estos e l ectrones. Los espectros 
6pticos varian de una manera complicada a través del sistema perió 
dico. A modo de ejemplo se muestran los espectros de emisi6n de 
sodio , mercurio y fierro . 
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Los espectros del sodio y del mercurio son b"astantes sencillos I en 
tanto que, el espectro del fierro contiene mile s de líneas. Las 
longitudes de onda correspondientes a estas numerosas líneas se 
han medido con a l ta pr ecisión. Por esto , el espectro del fie rro se 
usa no rmalmente como espectro de referencia para medi r, por ínter 
POl:lc ión entTe sus líneas , las longitudes de onda cor r espondientes 
a 135 líneas de ot ros' elementos. Los espectros at6micos son caraf. 
:erísticos de cada elemento químico po r 10 que se utjlizan para 
la identificación y el análisis de los elementos. POI' otro lado, 
el anális~s espectral se puede realizar con rapidez por lo que se 
ha convertido en uno de los métodos más importantes en la industria. 
Los espect r os de abso r ci6n son l os más sencil l os. Se producen no~ 
malmente pasando radiaci6n continua por un gas at6mico. Al obe~ 
V3r la radiaci6n que sale de la zona se notan lineas oscuras co-
rrespondientes a las longitudes de onda de la radiaciÓn absorbida. 
Por ejemplo, la luz ultravioleta de· longitud de onda de 2.S3xl0· 7m 
es fácilmente ab~orbida por el vapor de mercurio. La luz absorbida 
se emite o tra vez, pe r o en todas las direcciones , por l o que s610 
una proporci6n mu y pequeña se emite en la misma direcc i6n de la 
luz incidente. A temperatura amhien t e los átomos se encuentran c! 
si todos en su nivel fundamental, por 10 que la radiación ahso r b! 
da co r responderá a las transiciones indicadas en el siguiente di! 
g rama: 
/ 
Los espectros d¿ emisi6n son bastante más complejos que los de aQ 
sorc i 6n, ya que presentan un may o r número de línea s , las cuales 
co rresponden a las transiciones indicadas ahajo. 
, 
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Los espectros de emisión se producen esencialmente int roduciendo 
el elemento en ferma gaseosa a baja presi6n en un tubo de desea.!. 
ga y estableciendo una diferencia de potencial adecuada entre sus 
electrodos. En el gas siempre existe una pequeña fracc16n de áto' 
mas ionizados (o riginado por la radiac i 6n c6smica y la radioacti 
v idad natural ) y por tanto cierta proporción de electrones libres . 
Cua nd o la diferencia de potencial alcanz~ cierto valor, el campo 
e léc trico acelera los electrones libres proporcionando l es ene r gía 
suficiente para excitar a los átomos mediante colision~s . Debido 
a la ausencia de co li siones frecuentes entre lqs átomos , éstos 
p ierden su energía emitiendo radiación de longitud de 0nda caract~ 
ristica . Cuando la descarga eléctrica se presenta a bojas dife r e~ 
cias de potencia l , 200-300V, se obtiene el espectro de l os átomos 
no+ionizados, mientras que una descarga a altas diferencias de p~ 
tencia l , da lugar al espectro de átomos i onizados. 
Ca pa . Subcapa y Orbital 
a. Capa: Experimentalmente se encuentra que los electrones en 
un átomo están localizados en diversas ca~as . Estas 
capas se s imbolizan con las letras K , L,N , N,O , p,Q,sie~ 
do K la primera capa , L la segunda, etc. En lugar de 
indicar las capas con letras , se habla de la capa 1 (K) 
capa 
gia. 
(l) etc , indicando orden creciente en la ener-
b . Subcapa: A su vez, cada ca pa contiene varias subcapas, las CU! 
les se simbolizan con las let r as s,p,d,f, ... La capa 
1 ( K) s6lo contiene una subcapa 1s , la cap.¡ 2 (L) co~ 
tiene dos subcapas , 2s y 2Pi la capa 3 CM) contiene 
tres subcapas, 3s , 3p y 3d; la capa 4 eN) contiene cU! 
tro subcapas 4s , 4p , 4d , 4f, Y así sucesivamente. 
c . Orbital: Cada subcapa contiene varios or bitales (salvo la subc! 
pa s ~ue s6lo consta de un o r bital ) . La subcapa p co~ 
tiene 3 orbitales , la subcapa d, S orbitales y la su~ 
capa f, 7 or bitales . Por ej emplo , en la capa 3 CM) hay 
tres subcapas s , p y d , Y po r tanto hay m;.eve orbitales. 
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ESEin del Elect r6n 
Exrcri m~n tal mcntc se obse r va que el e lect r ón tiene espino Respe~ 
to a una direcc i 6n fija en e l espacio Pllcdc se r pa r al~lo o ant i-
p;¡rnlclo. En e l caso de ::;cr parale l o lo indicamos po r1. y por ~ 
si c~ an ti par3lelo. 
Pr inc ipi o de Exc lusi ón de Pauli 
Este pr incip i o establece que en cada o r bital puede haber un máxi 
mo de 2 elect r únes. En caso de tener 2 e lec trones . é3tOS t endrán 
sus esp ines o~ues t os y se dice que los elec trone s están aparcados. 
do s . 
Si los o rbital 0 se r epresentan po r cuadros del tipo D s61o ha)' 
t res pos ibilid ades : 
o OJ 
o rbital vacl o o r bi ta l con elect r 6n o r bital lleno 
t' rincipio de const r ucción y la r egla de Hun d 
1,;1 di s tr ihución de elec t rones en la s disti nt as capas y subcapas 
se ohtjene acomod an do l os e l ec trones uno por uno en 1 0~ orbitales, 
lle n:1I1Jo suuc apa s y capa s en orden c recie nte de ene r ~ía y ohsc!. 
vando los si~ui e nt es regla s y princ ipios : 
l . Só l o puede h~be r 2 electrones en un orbit al y éstos deben estar 
aparead os . El seg undo e lec tr6n que en tra a un o r bital debe te-
ne r su esp í n opues t o al del prime r o ( Princ ipio de exc l usión de 
Paul i ) . 
2. Los electrones se deben ac omodar e n distint os orbital es con la 
misma cncrgín mientras que es t o sea posible }" si empre con sus 
espine s pa ra le los ( Re gla de Hund ) . 
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Diagrama de los Ni ve le s Energét ico s de la s Capas y Subc apa s 
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COllJ'igllra ciolles El cCt T611¡C~S 
IlIdie" la di:¡trihtKilin d .. e-lectroncs en ras distinta .. capas y su!? 
c apa s. Consis te d e l sillll\(~lo de la :)uhc;lp;¡ llt'1I.IIIJo como exponente 
el número Jc clct:troncs {¡ ue h:1y en 1:1 subc,'I';I. Illclu)'c todos los 
símho l os que corresponden 3 subcapas co n electrones. El número que 
precede ,,] símbolo de] orbital indica las capas numeradas de acue!. 
do 3 la notación previamente establecida . 
Por ejemplo , la con fi guracione s electrónica del nitrógeno es 15 2 
25 2 2p3 lo que significa que hay 2 electrone s en l a prim e ra C'¡¡po 
(que sólü contiene una subcap~ s) y S electrones en la segunda c~ 
pa , 2 en la subcapa s y 3 en la suhcapa p . Se observa que la suma 
de los exponentes nos da el número total de electrones en el el~ 
mento , es deci r , su número atómico. 
Si r ep r esentamos los orbitales por cuadros . la distribución de 
elec trone<; es: 
[j] [j]] DJ DJ [] 
l, 2, 2p 2p 2p 
Eo el C:l50 del ox ígeno: Is2 2s 22p 4 la distribución d~ electrones 
sed: 
[j] [j] [) rn 
2, 2p 2p 2p 
Elect r ones de valencia 
Son l os electrones que pertenecen a capas que no están t o talmente 
llenas. " 
Ejemplos: 
En e l sodio: ls22s22p63s hay 1 e l ectrón de valencia, en la capa 3 
En el c al cio: ls22s22p63s23p 64s2 hay 2 electrones de valencia en 1 ~ 
capa 4. 
En el azufre: ls2Zs22p63s23p4 hay 6 electrones de va lenci a en la 
capa 3. 
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En el fier r o: ls2Zs2Zp63s23p63d64s2 hay 8 electrones de valenc ia 
en las capas 3 y 4. 
4. Problemas 
1 . Los primeros niveles de energía de un átomo hipotético de un 
solo electrón son: 
n 1 4 s 
E ( eV) 
n 




-3.08 -, .45 - 0 . 80 
oC 
O 
a. Dibujar un diagrama de niveles de energía. 
b. ¿Cuál es 1& energía de ionizaci6n del átomo? 
c. ¿Cuáles son las primeras líneas del espec tro de ¡;:bsorci6n 
del átomo? Indicar las longitudes de onda en m. 
d. El átomo se excita al nivel con n=3. ¿Cuáles son las lineas 









h. J.;) ene r ~i;1 d e ionización ~'S la cner,s!:,ia necesa ria para lib~ 
r.1T el elec trón, es decir 15 . 60 eVo 
c. l.as lfnc:ls d~ :Ihso r cjón co rresponden él 1.15 transiciones 
1_ 2. ' - - 3 , 1_ 4, 1_ 5 , ctc . L¿¡ fr ecuenciil de ~stas 
lineas se encuent ran por medio de la relaciól1 de Planck 
h " E E" n~2 , 3.4 , S , . E, decir, n 
l cN Z1 he/fEz-El ) . 207x l 0-
7m 2i 
l Jl e/1>31 hc/(E 3 -E, ) 
, ~ 8 
. 93xl0 m 
l " e/v 41 hc/(E4- E¡) 8 . 
~ ~ 8 
79x 10m 
d . Cuando el átomo se exci t a al nivel con n~~ las transiciones 
posib l es son 3- 2 , 2- 1 Y 3 _ 1. Las longitudes de er,,:;: 
correspondien t es son: 
), 
e / 1/32 
" 
:\." c l\> 21 
"" 
c/~ 32 
Un átomo en <u 
"e 10ngí tud de 
hc/(E3 -E Z) 
he/fEZ-El) 
hc/(E 3-E ¡ ) 
5 . 60x l 0- 7m 
. 207xl0- 7m 
9 . 93xl0- 8m 
eión con longi t ud 
nive l f un damental absorbe radi ació n ult raviol ~ 
onda igual a 2. 0xlJ- 7 m. En seguida e~ite ra di : 
de onda de 6 . 0xl 0- 7m. 
¿Cull es l a longitud de onda más corta que el Itomo puede emitir 
ahora? 
3 . ¿Cuál es la configuración elect rónica de cad.l uno de los s!. 
guien t es átomos en su nivel fundamental? 
4. a. ¿Cuá ntos orb ital es ha y en l a capa 2? 
b. ¿Cuántos ~lect ro ne s caben en es t a capa? 
5. ¿Cuáles de las sigui en t es configuraciones ele c trónicas corre~ 
ponden a Itomos en niveles excitados? ¿Cuáles configu raciones c~ 
rresponden al nive l f undament al? ¿Cuále~ son incorrec t as? ¿CllA; 
es el número atómico de cada clemento ? 
1 s 2 2p 
1!,22'P 23d 
i:;2 2s 3 











Acomoda r r espect i vamente 5,.8,13 y 17 electrones en estos or bita les . 
7. Ordenar según energi a c reciente los sigu i en t es orbita les: 
3dx , 2py , 4s, SP z' 1s , 3s y , 2px. 
8. Considere una tabla peri6di ca hipotéti ca , en la que la primera 
capa consta de un orbital s , la segunda 3 orbitales p y la terce r a 
~n orbital s y 5 o r bitale s d. 
Esc r ibir· la configuración elec tr6nica de l os primeros cie z elementos. 
2.3 . TAB LA PERIÓDICA ( T ) 
1. Ob jet ivos 
1. Loca liz ar en la tabla per i 6dica a los elementos, de acuerdo 
con su período, grupo y bloque . 
2 . Referencias 
1. Pierre J.B. 
Quimica de la materia . 
Ed. Publicaciones Cultural S .A. , "léxico, 197 4. 
2 . Jaffe, Choppin. 
Química. 
Ed. Publicaciones Culturales S .A., México, 1976 
3 . Gray, H.B. y Ha ight G.P . 
Pr i ncip i os básicos de Química. 
Ed. Revené , Méxi co , 1972 
4. Pauling, L. 
Qu ími ca General. 
Ed. Agu ilar , Ma dr id, 1977 . 
3 . Material de estud i o 
La fo rma más común de representar la tabla periód ica se encuen-
tra en la página siguiente , donde se ve que todos los e lementos 
se encuentran col ocados en co lumna s e hile r as de acue rdo con sus 
caracteri sticas indiv idu a l es . Las co l um nas cont i enen los el eme n-
tos que poseen p r op iedade s similares y se conocen co mo grupo s o 
famil .ias, por ejemplo: En el grupo lA s e encuentran los llamados 
metales al c alinos, y tienen como c aracterís tica común el poseer 
un so l o e l ec trón en su úl tima capa, es decir, tienen una configu-
raci6n elec tr6nic a ternimal ns 1l o cual les da pr opiedades qutmi-
cas s imilares . En este grupo se encuent ran el Li , Na , K, Rb , Cs y 
Fr. En el grupo IIA se enc uen t ran los metales alcalino térreos , 
qu e van desde el Be hasta el Ra. Su configuraci6n termina en ns 2 
Al ir aumentando el número de grupo, va aumentando e l núme r o de 
e lec trones que se encuentran en la última capa del elemento ; has-
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ta lleg~T al grupo VIIIA o grupo O, que es el de los gases nobles, 











En las hileras horizontale s , se e ncuentran 10$ elementos agrupa -
dos de forma que sus númer os atómicos presenten una secuenc'ia a 
lo largo de la tabla. Esta dist ribuci6n muestra propiedades pro-
gresivas a lo lar lo de una hilera dete r minada. Las hileras se 
llaman períodos y al avanzar en un período se va i ncrementando el 













Aparte de las clasificac i ones ante r iores existe ot r a , l a llamada 
Clasificaci6n en Bloques. De acuerdo a ésta, hay cuatro bloques: 
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Bloque s: los elementos cuyos e l ectrones de valencia están en la 
subcapa s, es decir, los grupos l A y IrA. 
Bloque p: los elemen tos con electrones de valencia en las subca-
pas s y p, es decir . los grupos I I I S, lva, va, VIS y 
VII B. 
Bloque d: los elementos que tienen uno o varios electrones en la 
subcapa d, o sea los grupos: lIlA, rVA, VA, v r A, VIrA y 
VIllA. Estos e l ementos son l lamados metales de transi-
ci6n . y fo r man 3 series . 
Bloque f : los elementos que tienen elect r ones de valencia en la 
subcapa f , los cuales forman dos series: l os l antánidos 
y l os actinidos . 








Finalmente, los elementos se dividen e n metales y no- .netales en 
base .8 su capacidad para conducir la corriente eléctrica. En el 
sistema peri6dico la linea divisora entre los dos grupos tiene 
la forma de una escalera tal como se indica en siguiente figura. 
Esta clasificacibn es de gran importancia en el estudio del enl,!! 
ce químico, ya que de gros so modo se puede decir que los metales 
se unen con los no -metales formando compuestos ibniees, los no-
metales entre sí forman compuestos cevalentes y los metales entre 
sí compuestos metálicos. Por esto, los metales tienen propied!! 
des químicas bien diferentes de las de los no~metales. Cabe me~ 
cionar , sin embargo, que la mayoría de los elementos situados ju~ 
to a la línea divisora muestran un " comportamiento característico 
a la vez de los metales y de los no-metales.Además, el hidr6geno 
situado en el gru?o 1 no tiene propiedades metálicas sino en co~ 
diciones extremas, y se comporta como un no-metal ti?ico. 
CLASIFICACIÓN EN METALES Y NO-METALES 
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AUTOEVALUAC 1 ÓN 
lo Cierto elemento contiene 53 protones y 78 neutrones. ¿De qué 
elemento se trata? Escribir el símbolo completo del elemento. 
Z. Consideremos el is6topo 2~~Bi . Indicar (a) el númer o de pr~ 
tones en el núcleo. ( b) el número de neutrones, (e) el número de 
electrones en el átomo neutro, y (d) el númer o de protones, ne~ 
tTones y electrones de los iones Bi+ y Bi 3 + del isótopo. 
3. La configuraci6n electr6nica de cierto ' ~lemento es : 
lsZ2s2Zp63sZ3p63d54s 
3. ¿Cuál es el número at6mico del elemento? 
b. ¿En qué grupo de la tabla peri6dic a está el elemento? ¿En qué 
período? ¿En qué bloque? 
4. Los nivele s de energía más bajos del litio son los slguientes: 
nivel 25 35 




-, . S6 
3d 
.1. 51 
Cuando los átomos de liti o en estado gaseoso se bombardean con 
electrones de energía El los átomos se excitan al nivel Zp y d~ 
cacn luego al nivel Zs emitiendo rad iaci6n electromagnética. 
a. Determinar el valor mínimo de E si nunguna otra transición 
tiene lugar. 
b. Para E:3.5 eV, calcular la longitud de onda de la(s ) línea (s) 
emitida(s } . 
5 . Para los siguientes compuestos , indicar si so n iónicos, cov~ 
lentes o metálicos; HC1, Ni 3Al, MnSn, NaCl, BeF Z' SF6 , HgzSn, rCl, 
SOZ' Rb 20, TiO Z' CuAIZ y CH 4 

U N IDA O 3: ENLACE tÓNICO 
e o N T E N 1 D o 
3 .1 ENLACE QUíMI CO 
3.2 ELEMENTOS QUE FORMAN IONES S IMP LES 
3.3 EN LACE QUíMICO 
3.4 REACCIONES QU Ú,lI CAS 
3.5 HALÓGENOS Y NÚMEROS DE OXIDACIÓN 











en CSt.1 unld~d Iniclaremos el .:stmlio del enlace químico. Veremos 
c6mo la conf igu ración e l ec trónica de un elemento determina l os p~ 
sibl es iones que existen de dicho elemento. Discu tiremos el enla-
ce i ónico, que predomina en los co npuestos i norgá nicos. Fo r mular~ 
mas un modelo s encillo de reacciones quimi cas hacie ndo hi ncapié 
en las reaccio r.es r edox y las reaccione« ácido-base. 
3 . Z. ELH1E~TOS QUE FORMAN IONES S IMPL ES ( T ) 
1. Obietivos 
1. Definir ! a e ne r gía de ionización y la afinidad electr6nica 
e indicar su va r iación periódica; 
2. Predeci r , en base a la configuración electrónica de un el~ 
"lento, s i dicho elemento forma i on e s , yen caso afi rm atIvo 
dc t cTmin~r cuále s ; 
3. De fin ir radio jónico e indicar 9U variación peri6dica; 
4 . Asociar :'os puntos de fusión y de ebullici6n, l os calores de 
fusi6n y de evaporaci6n y la co nductividad eléctrica al tl 
po de en~ace. 
2. ~Iater ial de Estudio 
Enlace Químico 
En los temas precede ntes se ha discutido la distribuci6n e1ectr6n.!. 
ca en átomos a is lados. Ahora conside r emos cómo estas dist r ibuci2 
nes cambia n cu?ndo se combinan los átomos unos con otros. Esp~ci 
ricamente , 10 relativo a la na~ura l eza y propiedades de tres di -
fer~nte s tipos de fuerza s interat6micas que son 10 suficienteme~ 
te fuert es como pa r a se r considerados enlaces químicos. 
1. Enlace lónico . Son fue r zas elect ro státicas que mantienen uni· 
dos a los ione s con carga s opues tas, por ejemplo , en co mpues -
t os tan [ami liar es como la sal de mesa (~aCl) , l a fluorita 
(CaFz ) y la pied ra. ca l iza (C aCO j ). 
2. Enlace cova l cnte. Estas fuerzas operan entre átomos en susta~ 
[111111111 
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cias elementales no metálicas tales como el hidrógeno, CIOTO y 
carbono . Así como en compuestos moleculates tales como el agua 
(HZO) , el amoniaco (NH3) y el dióxido de carbono (COZ) , 
3. Enlace metlílico. Este tipo de fuerzas .se presentan en los meta 
les tales como el cobre (Cu) , el zinceZn) , el estaño (5n) y 
el plomo (Pb) y en aleaciones como el latón CCu y Zn) y el pe~ 
tre (Zn, Pb y So). 
Energía de ionización. Es la energía mínima requerida p,ara remover 
un electrón de un átomo en el nivel fundamental y en fase gaseosa. 
Esta es la primera energía de ionización; pu~'de haber 2a , 3a , 4a, 
etc. energías de ionización, depen.diendo del número de electrones 
que sea posible remover de un átomo . Esta energía generalmente se 
expresa en electrón volt (eV) y es igual a 1.6xl0- 19J. 
Entre los elementos representativos, la primera ener gía de ion i z~ 
ción se incrementa al completarse un orbital s, ya que éste adqui~ 
re así su máxima estabilidad ; decrece con la adición de un elef 
t r ón en el orbital p y se i nc remen ta a lo largo del período con 
una irregularidad en p3 (ve r figura 3.2.1. ) . La alta ene r gía de 
ionización para el nitrógeno es debida a la estabilidad de l os o~ 
bitales semilleno$. 
Dentro de un grupo, la energía de ionizac i ón decrece, yendo hacia 
abajo del gru po, con algunas excepciones . Los e1ementús de tra~ 
sic ión no presentan las mismas vari aciones periódicas en sus ene~ 
gías de ionización que los representativos. 
~ 
o ~ 5 o o 
E ~ 
~ 
~ 2 o o o 
e 
~ 
o 1 5 o o 
• 







5 o 60 
" 
• e ' o 
Figura 3 . :! . 1. Primera energía de ionización Ü' número atómico. 
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Entre los elementos r ep resentativos , el carácter metálico (ma lea 
bilidad , conductividad del calor y de la e lectri ci dac . tenden c i; 
a produc ir i one s positivos ) , decrece rápidament e a l o largo de 
un período y se incrementa confo r me se desci ende en un grupo. E~ 
t:1 var iación en p ropiedades metálicas está relacionada con las 
va r iacio ne s en la energía de ionización , de modo que a menor enc!. 
~i a de ioni za c i ón mayor car5c t c r metálico. 
Afjnidad Elect r ónica. Los átomos neutros con or bital es incompl~ 
t os ge ne ralmente atraen electrones. El cambio en ene r gía que aco~ 
paña a la adic i ón de un e l ect r 6n a un átomo en nivel fundamental 
y en fase gaseosa se denom ina afinidad electrónica y se ejemp1ifl 
" 
con ¡" sigu iente s ecuac i ones. 
e l (g) e ---.. C1 (g) E 
-348 kJ/mol 
O(g) _ O . (g) E -225 kJ/mol , 
O (g) . 2· e _ O (g) E +878 kJ Imo l 
La afinid ad electr6nica generalmente r epresenta un pr oceso exotéI 
mi co , deb ido a que el electrón se co l oca bajo la atracción del n~ 
c leo . En las e c uaciones anteriores tenemos que c uando se agrega un 
segundo elec tr6n al oxígeno para dar un ión 0 2- debe forzarse pa 
ra entrar en un ión que ya es ne ga tivo. Es to requ iere trabaj o . Por 
lo tanto la segunda afinidad eléctr6nica de un afom o e s un a ca~ 
tidad positiva. Los &tomos pequeños que experimentan una gran 
carga nuclear efec tiva ( los que s e encuentran en la parte superior 
derecha de l a tabla periódica) tienen grandes afinidades electr~ 
nicas. Por otTO lado, &tomos grandes con poca c arga nuclear efe~ 
tiva (elementos de l os grupos lA y IlA ) tienen afin i dade s elect r~ 
nicas pequeñas. 
Cargas y estructuras elect rónicas de los iones . Cuando se [a r ma un 
compuesto i6nico por transfe rencia de elec trones de un átomo met! 
li co a otro que no l o es, hay una tendencia al gas noble. Por ej. 
el ión fluoruro se forma cuand o el flúor reacciona con metales: 
225 - - 226 
9F (ls 2s 2p ) + e - 9F ( 1s 2s 2p ) 
Los otros halóge nos (e l, Br . 1) forman iones - 1 ( C(, Br-, r). adqui ri E.;. 
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Los metales de gr~po VIA (O ,S,Se,Te ) forman iones _2(0 2- , 52-, 
Se 2-, Te Z-) al reaccionar con metales. Estos iones también tienen 
configuraci6n electrónica de gas noble. 
2 2 4 - 2- 2 2 6 SO ( 15 25 2p ) ... 2e~80 (15 25 2p ) 
Por otra parte, 1:>5 metales con uno o dos electrones más que el 
gas nob!e que le "::lTccede puede, al reaccionar con no metales, pe!. 
del' esos el~ctrones para formar i ones positivos +, (5 +2 Tespectiv~ 
mente , adquiriend.) así configuraci6n electr6nica de gas noble: 
2261 ... 226 
1,Na ( 15 25 2p 35 ) ~lNa ( 15 25 2p ) ... e 
2 2 6 2 2+ 2 2 6 lZ Mg (15 25 2p 35 ) ----;zMg (15 2s 2p ) +le 
En tre los metales con tres electrones más 
r iel' , el aluminio (Al) en el grupo lILA y 
IIIB so n capaces de fo rmar iones +3 (A1 3 + 
que el gas nohlc ante-
los metales Jel grupo 
S , · • e .. ) al rea ~ 
cionar co n no metales. El boro, primer e l emento del grupo IIiA, 
no forma este tipo de iones. 
Los metales que se encuentran a la derecha del grupo IIIB en la 
t~hla periódica no pueden formar iones positivos con estructura 
elec tróni ca de gas noble, ya que se requeriría de una energia muy 
elevada para perde r cuatro o más elect rones. 
Radios atómico s y radios ióni cos 
Correlación de radios atómicos con las configuraciones electróni 
cas . - De acuerdo con el modelo visto en la unidad anterior, l os 
electrones estAn acomodados en un átomo en capas y subcapas dif~ 
sas alrededor del núc leo, con el radio ap r oximado de un~ capa i~ 
c rementandose co nforme aumenta el núme r o de capa de los electrones 
que la forman. Los electrones siendo cargas negativas se repelen 
entre si; por ot r o lado,los electrones y los 
opuestas tiende n a atraerse. Matemáticamente 
dadas por la ley oe Coulomb: 
Repulsión elec trón -e lectrón 
At racción núcleo-elect r ón 
protones con ca r gas 
estas fuerza3 están 
en donde k es la constante electrostática, e es la magnitud de la 
carga electrónica , Ze es la carga nuclear y r es la distancia en 
tre las partículas. 
- , I 
-, 
Figura 3.2.2. Protección de la carga nuclear po r subcapas electr~ 
nicas internas. 
.-
En las figura 3.2.2. tenemos un modelo muy simplificado para r~ 
presentar un átomo, con su carga nuclear Z hacia el último electrón 
"apantallado" por las cargas G1 y G2 de los electrones en las dos 
capas internas , la fuerza de atracción del núcleo sobre los electr~ 
nes más externos es: 
e 2 (z_q - q ) 
F .. - k 1 2 
" En base a este modelo consideremos el tamaño de los átomos. eomo 
e jemplo exami nemos la estructura electrónica de los elementos del 
g r upo lA (Tabla 3.2.1.). Todos los átomos de estos elementos ti~ 
nen un solo elect r ón fue r a de una capa completa . Las capas compl~ 
tas están r elativamente mucho más ce r ca de l núcleo que el electrón 
s más exte r no y fo r man esfe r as concéntricas de ca r ga negativa al 
r ededor de l níiCleo, que "apantallan" efec t ivamente la atracción de 
la ca r ga del núcleo hac i a los elec trones más externos. Po r 10 ta~ 
t o, l a carga positiva de l núc l eo hacia el 6 l timo electrón decrece 
mar cadamente, de modo Gue el tamafio de los átomos de los metales 
alcalinos se i nc r ementa del Li al es en esta familia. 
" 
Tabla 3.2.1. R.1dios de los metales a l calinos 
Conrigu r aci6n de Ll Na K Rb C, 
1, c apa externa 's 35 45 55 65 
adio at6mico 
n l O- 10m 1. 52 1. 86 2 .31 2 .44 2 . 62 
Un argumento simi lar se puede aplicar pa r a los cImentas en el mi~ 
mo periodo, esto e s , can el mismo número de QPpas pero d iferentes 
configurac iones electr6nicas en la capa ext.erna. Como un e jempl o, 
tom;¡ remOS el tercer período de clementos cuya configuraci6n extc!. 
na se muestr;l en l a tabla 3 . 2.2. Los electrones en esta capa. c! 
tnnJo a c¡'lsi la misma distancia del núcleo , son mucho menos "apag 
tallad os" que los electrones internos . En vista de que Z va aumen 
tando confo r me vamos de izquierda a derecha de la tab l a , inc.eccg 
tandase la fuerza de atracción sobre los último s elec trones , p~ 
dremos comprender por qué el tamaño de los ~tomos decrece al ir 
del Na al Ar en este período. 
Tabl a 3 . 2 . 2 . Radios de l os elementos del tercer período 
N. Mg Al Si P S ·Cl 
Configuraci6n 3, 35' 3s 23P 3S 23P2 3S 23p3 3s 23P 4 3S 23p 5 
ex terna 
Radio at6mico 
en l O- 10m 1.86 1. 60 1.43 1. 17 1. 1 O 1.04 0.99 
lA 2A 
@L;' @ •. ,+ 
@N"®." + 
@,@,2t 
~ ,. e, 80 
55 
Figura 3.2 . 3. Tamaño de los iones 
6A 
De la figura 3. 2 .3. se puede deducir que: 
7A 8A 
1. La serie de especies 0 2 -, F', Ne, Na+ y I-lg 2+ todos los cuales 
t i enen el mismo número de electrones . muestra una disminuci6n 
del radio con un incremento de la carga nuclear. En esta serie 
isoe l ectr6ni ca . un incremento en la carga nuclear (de 8 en 02-
a 12 en Mg 2+) acerca a l os electrones externos hacia el núcleo 
( r adio de 0 2- _1.40xIO· 10m , r:.adio de Mg Z+ '"' O. 65xl0 ' l Om). 
2. Cuando un átomo pierde electrones para formar un Ión posi tivo 
(por ejempl o: ' Na _ Na + .. e'l, hay una disminución del radio 
( 1.86 a O.9 Sxl0 · 10m) . La formación de un IÓn negativo de un 
átomo (por ej 7!;p¡o: F + e '_ F') produce un inc r emento en el 
r adio (0.64 a 1.36xTO· 10m) . 
3 . En un gr upo dado en la tab l a peri6di ca , el r adio i6nico general 
mente se incéementa co n el inc r emento en el número atómico 
(po r ejemplo: Li+,Na+,K+ ... ) . 
La propiedad que identi fica a un compuesto i6nico es la habilidad 
de co nduc ir la corriente eléctrica al fundir la sal , ya que los 
iones adquieren movilidad. En estado sólido es un conductor muy 
pobre debido a que los iones están Telativamente inm6viles. Los 
compuestos i 6nicos son sólidos , con altos puntos de fusión y de 
ebullición (por arTiba de los 500°C) . Esto se debe a la gran ca~ 
tidau de energia que se debe aplicaT para contrarrestaT las fueTzas 
interi6nicas de atTacción. 
Los compue s t os i6nicos no son solubles en disolventes no polares, 
pero sí en dlsolventes muy polaTes, como el MZO, ya que la est~ 
bilidad que se pierde al separar los iones pos it ivos y negativos 
se recupera en la formaci6n de en laces ion+dipolo. 
" 
3.4. REACCIONES QUíMICAS ( T ) 
1. Objetivos 
l. Formular el modelo de donador-acept ar e intercambio de par 
ticulas para reacciones qu ímicas ~ partir de reacciones d; 
transferencia de iones hidranie y de electrones j 
2. Defin ir número de oXidaci6n, reacción rcdox, reductor y 
ox idante , y aplicar estos conceptos al balanceo de Teac 
ciones ; 
3. Definir los conceptos de ácido y de base según B r~nsted y 
aplicarlos al balance~ de reacciones. 
2 . Material de E:studio 
Modelo simp l e . 
Consid eremos un compuesto AX formado pOr los elementos A y X. S~ 
pongamos que e l enlace entre esos elementos es puramente i6~ico , 
por lo que podemos esc rib í r: 
• AX~A x (' ) 
Esta r eacci6n,en la cua l el compuesto AX se separa e n su s dos iones , 
es un ejemplo de una reacción de disociaci6n. 
Esta forma tan simplificada de mostrar el fenómeno de la di soci! 
c i ón e s totalrnente fi cticia y no ocurre r ealmente . Sin enbargo, 
la emplea r emos en un principio, pues facili t a la comprensión de f!. 
nómeno s más complejos. 
Ahor a , supong amos que tenemos inte r és en estudiar dive r sas r eacci~ 
nes en la s qu e participe el i6n X-. Pa ra est~ fin , definiremos a 
este ión como l a pa r ticula y al compuesto AX , que la cont iene, c~ 
mo el donador de esta pa r ticula. 
• Sólo queda por definir al otro consti tuye nt e de AX , o sea A , como 
el aceptor de la misma parti cula X 
AX ~A+ • x (2) 
do nador aceptor pa r ticula 
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Estas definiciones se entienden claramente al observar la reacci6n 
(l) . En primer lugar estudiaremos la reacci6n 2(a) , que procede de 
i zquierda a derecha. El compuesto AX , puesto que contiene a la pa~ 
ticula X·. puede cederla, por lo que es un donador de ésta. Ahora , 
si vemos la reacci6n 2(b) que procede de derecha 
• 5u Ita ev~dente que cuando A se encuentra con X 
a izquierda, T~ 
podrá a cep tarlo 
• para formar el compuesto AX. De ahí que A sea un aceptor de la 
• partícul a X Es ::> bvlo que AX y A es!!n relacionadas por la par 
ticula x· y se les define como la pareja Ax/A +, En general , pod; 
mos de fini r c ualquier par eja Donador /Aceptot" Te~pecto a una pa!. 
ticula. Pa r a con t inuar con el estudio de las reacciones donde pa!. 
tici pa X , util i cemos ahora ot r os compuestos que contengan esta 






[ 3 ) 
[ 4 ) 
Comparemos ahora los compuestos AX, BX y CX, en base a su estabi l i 
dad ; esto es , a la dificultad que presenta su disociaci6n en iones. 
Representemos el orden de es tabilidad de l os compuestos como: 
AX < BX < ex 
Es t o es, el COmpuesto más difícil de disociar es el ex , y e l que 
se disoci a más fáci l mente es el AX. Asi, de l os tres compuestos 
mostrados, AX es el menos estable y CX el más estable. 
Volvamos ahora a la reacci6n ( 1) : 
X [ r' ) 
Como AX l o hemos definido como poco estable , en vez de·l compuesto , 
• y debido a la disociaci6n, tendremos libr es los iones A (acepto r ) 
r x (partí <;u1a ) , los cuales no tienen muchas pos ibilidades de 
reunirse para formar otra vez AX. 
Al estudiar la reacci6n (4) resulta claro que la situación es 
pre c isamente la contraria, pues al se r ex muy es t able, la re a~ 





( 4 ' 1 
( 4' , 1 
ASl pues, y co ns iderando las reacc i ones estudiadas , podernos pT~ 
ver la posibilidad de que ciertas reacciones se lleven a cabo y 
ot ras no. Por ejemplo: Si se pone en contac t o el compuesto AX con 
el ión C+) ¿qué reacciones se efectuarán? Es obvio que se produc:i 
fA el compuesto ex. La expli cac i6n es sencilla. AX tiende a dis~ 
c iarse, liberando sus iones, por lo que X existe en e s tado libr e; 
- . 
pe ro X • en prese ncia de e • realmente no puede existir en estado 
libre pues tiende a unirse con este Ión para formar ex , el CO~ 
puesto más estable entre los estudiados, por lo que el fen6meno 
g l obal que nosot ros podemos observar estará dado por l a reacci6n 
(S) , suma de las r eaccione s ( 1') y (4" ): 
. 
AX~A X ( 1 ') 
. 
e x· ... - - ex (4 " ) 
. • AX e ~A • ex ( S) 
Esto e s, la reacci6n global se lleva a cabo porque la paTt1cula X 
ha !Oido trans ferida del donado r AX (el menos estable) al aceptor 
C+, para formar ex (el compuesto más e stable ) . 
De inmediato , podemos sacar una conclusión: las reacciones de in ~ 
tercambio de partIculas se llevan a cabo e n el sentido oe la for-
maci6n del compuesto más estable. AsI , es claro que, segón lo e s t~ 
blecido, la reacci6n: 
AX ... B+ __ '!. A+ BX (6 ) 
se llevará a cabo de izquierda a dcrccha , pue s BX es mis establ e 
que AX. Debe acla r arse , sin e~baTgo, que cono BX no es tan estable 
como ex, la reacci6n (5) es mejor que la (6) en el sentido de que 
es más completa ; esto es , 
en e l equilibr io ) habr á mayor 
al darse por teT~inada (en realidad, 
cantidad de productos (A+Y eX) que 
en la (6) , en la que quedaria a su vez, mayor cantidad de reac tan 
tes (AX y B+) sin reaccionar. 
Obviamente, la reacción: 
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BX ex (7) 
'también es posible 
Reacc i ones en soluci6n. 
De la parte anterio r podemos deduci r también dos aspectos fund~ 
mentales: 
-Las reacciones 1. 3 Y 4 . son represen taciones muy simplificadas 
del fen6meno de 13 disociaci6n; 
-Los compuestos, de por sí, no se disoci an, a menos que exista un 
aceptar que tome la partícula, y esto en mayor proporc i 6n c uanto 
menos es table sea el compuesto . 
Consideremos esta vez una sustancia r eal, el c loruro de sodio, c~ 
yo enlace es iOnico. Para que la r eacc i ón teórica de di$oc iaci6n: 
NaC1~Na + el ( B) 
puC'da llevars e a cabo , es necesario que se satisfagan cierta s c~ ­
diciones. Esto es normal, pues si los c ristales de c l oruro de sQ 
dio se disociaran espont&neamente , la sal no existiría . 
La condición principal pa ra que la disociación se efectúe es la de 
tener los compue s~os en solución. 
Aunque el ~gua no es el único solvente existente , sí es todavía el 
más común y presenta un gran número de ventajas sobre la mayoría 
de los demás,por l o que s6lo trataremos el caso de las so luciones 
acuosas . 
Tomando en cuenta que la disoc iaci6n se efec túa en solución acu~ 
sa , esc ribiremos es ta reacci6n: 
Xa "'Cl (9) 
• La nomenc latura Na el indica que aun en estado s61i10 , el enl! 
• ce del c l oruro de sodio es i6nico. Na .mHZO y Cl .nHzO son los 
iones hidratados . En el caso de cualquier otro so lvente se les lI! 
ma solvatados. 
S6 lo tomando en consideraciÓ n la acci6n del agua, puede compre~ 
de r se por qué dos "iones con cargas opues tas no se atraen para 
unirse y volver a formar e l compuesto original. Posteriormente e~ 
tudiarernos co n cie rta pr ofundidad la estructura de la molécula del 
agua, pero para nuest r os fines basta ahora con esquematizarla con 
una elipse en cada uno de cuyos extremos hay una cierta carga p~ 
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La acciün disociantc del agua consiste solamente en envolver los 
iones con sus moléculns, oTi~nt~dns scgGn la ca r ga del ión , ma~ 
teniendo asi separados a los iones. 
Éste es el caso más sencillo de disociaci6n debido a GUc el agua 
se limita realmente a disociar puesto que los iones , aunque uni 
dos, existen ya en el compuesto original. Sin embargo, es poco 
frecuente el hallar compuestos con carácter tan marcadamente iOni 
co, como el cloruro de sodio, y la mayor parte de las susta:-.cias P2. 
secn enlaces de tipo intermedio , entre iOnico y covalente. En e~ 
tos casos, la primera acci6n del agua es la ~e ionizar parcialme~ 
te el enl ace ya que se trata de una molécula polar. PosteTior~ente~ 
la parte ionizada sufre el efecto de la disociaci6n. Por ejemplo, 




covalente covalen te 
(HgCI+. Cl ( 10 ) 
ioni zado 
( 11) 
Es esta última reacci6n la que normalmente se escribe y repres~n 
ta el estado de equil ibrio e n el cual una cierta cantidad del o 
de los reactantes (en ~ste caso, sólo el c l oru ro mercúrico, ya 
que el agua es el solvente) coexiste, al no tener iones ni diso+ 
cia rse, con los iones hidratados y provenientes de la parte diso -
ciada. En general , la parte no disociada se de nomina complejo. 
" 
Frecuentemente se simplifica la reacci6n al no ind i ca r ,la prese~ 
cia del agu a . 
HgCl~HgCl+ el 
Esta notación simplificada es aceptable y puede usarse" ~asi sie~ 
p.e. Sin embargo, es sumamente importante tener en cuenta que: 
-Aun cu~ndo no se esc ri ba el agua u otro solvente, és ta intervi~ 
ne siempre en la s Teacciones de disoci aci6n. 
-Cuando se trata de reacciones en soluci6n no puede considerarse 
que l a ionización y la disociaci6n sean 10 mismo. De hecho ya h~ 
mos mostr ad o que se trata de dos etapas su.cesfvas del proceso t 2-
tal de d isociación en el caso de los compues tos covalentes . Ta~ 
bien hemos mostrado qu~ los compuestos iónicos son directamente 
disociados por el solvent e . por lo que la etapa de i onizaci6n no 
existe. As í,e s impo r tante recordar que: 
ionizaci6n -1- d i sociac i ón. 
Reaccio nes redox 
Iniciemos ahora el estudio de las reacciones de 6x i do·reducción 
definiéndolas como aquellas en las que se transfiere la particula 
más senci lla, desde el punto de vista químico: el electr6n. 
Tomenos, como pr imer ejemplo, el caso del fierro . Este elemento se 
prese nta en tres fo rma s diferentes: el metal , que se ind ica como 
Fe (O), e l fierro (II) y el fierro (I II ) . 
El número r omano ~nt r e paréntesis indica e l n~mero de electrones 
que el elemento ha perdido o ganado, respecto al númer o at6mico . De 
hecho, és te r epresenta la carga que tendria el átomo s i todos l os 
enlaces de l compuesto en que se halla el e lemento estuvieran r o 
tos . Éste es el número de oxidaci6n. 
Es de gran importancia distinguir el nGmero de oxidaci6n de 
l a carga del elemento. Debe notarse que al definir número de oxi 
daci6n dijimos que seria igual a la carga , s610 en el caso en el 
que todo s los enlaces estuvieran rotos , lo cual no s iempre es po 
sible . La carga es un término que se refiere únicamente a los i~ 
nes y éstos, a veces. no existen en so luci6n. Por ejemplo , en el c.!. 
so del fie rro , c uand o escribimos Fe (111 ) nos r eferimos al número . 
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(o grado) de oxidaci6n t res del fieTro , sin que impOTte en qué fo! 
ma se encuentra el e lemento , por e j emplo; tres es el namero de oxi 
daci6n del fi erro en el cloruro férrico, FeC1 3 , sin que 'esto impli-
que la existencia de iones. 
[ n cambio cuando escribimos Fe 3+ 3+ se refie re a la carga del 
Ión férrico . 
Aunque en este ej empl o el número de oxidación del elemento y la 
~3rga del i6n ~oinciden (para diferenciarlos es que uno ~e escribe 
con números romanos y el otro con arábigos) en otros no, Y de ahi 
la importancia de diferenciarlos. El núme T't1 de oxidación dos del 
manganeso en soluci6n puede escribirse Mn(It) 6 I>ln 2+ porque el 
Ión Mn 2+ existe. En cambio, el manganeso con número de oxidación 
siete s610 puede escribirse como Mn (VII) ya que el i6n que le co 
rrespondería, Mn 7+, no existp.. De hecho, este grado de oxidaci6n 
del manga neso s610 se presenta en el ión comple jo permanganato , 
~!n0 4 . 
Volvamos ahora al caso del f ierro. La única d i ferencia entre el Fe 
(1 1) y el Fe(lll) es un electr~n y podemos escribir: 
Fe.- (II)~Fe (1 11) + c· ( 14 ) 
e inclusive, ya que los dos iones existen: 
F e2 +~Fe3+ + e- [1 S) 
Estas reacciones so n equivalentes a la reacción (2) , o sea: 
Fe2+~ Fe 3 + + e [ 16 ) 
donador aceptor partícu l a 
2+ :5 t 
r ..!Sí defi nimos la pareja: Fe ¡Fe . 
Recordemos que una reacción de este tipo sólo indica la posibi li 
dad de que el donador ceda una partícula , pero que mientras no h~ 
ya ot r o aceptor que pueda tomarla , la partí cula realmente no es 
cedida , o sea , sólo hay transferencia de una partícula dada cuando 
se encuentran en presencia dos sistemas diferentes {dos pa rejas ) Y 
que adem~s . se tiende a formar el compuesto más estable. Así . la 
reacción de trans f erencia del electrón que puede ceder el Fe (1 1) 
debe ser completada mediante otro sistema, e l del Ce (111) / Ce 
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(IV) , por ejemp l o : 
• , ; ( 17 ) 
que también puede escribirse: 
( 18 ) 
El poner en contac t o una soluci6n de Fe Z+ con una de Ce4+ es equl 
valente a sumar las r eacciones (lS) y ( 18 ) : 
F, 2· 
-






Fe 2· e, 4. 
-
F, ,. • e, 
J . ( 19) 
-
El do nad or de electrones recibe el nombre de r eductor y el ace~ 
tor, de ox idante . El Fe Z+ Y. el Ce 3+ son reductores. El Fe 3+ y 
Ce 4 t son ox idantes. El Fe Z+ se oxida al pasar a Fe 3+ y el Ce4+ se ,. 
reduce al pasar a Ce 
La r eacción ( 19) es una reacción de óxido-reducción, escrita en 
la forma más sencilla pos i bl e, ya que el agua no aparece, aunque 
• obviament e· está presente ( 1) . Sin emba rgo, al escribi r l os iones 
no estamos tratan jo de simpli fi car, porque esta reacci6n se lleva 
a cabo efectivamente entre i ones que provienen, por ejemplo, de 
sales que al ponerse en solución pueden haber se i onizado (si su e~ 
lace e r a covalente) y en cualquier caso s e han disociado . 
Como veremos en otros ejemplos de reacciones en so l ución , ep cada 
una se transfiere una sola particula. Existe una excepci6n a esta 
re ~la y ésta la const ituye precisamente el caso de las reacciones 
r edox (de óxido- reducción ) en las cuales es frecuente que se tran~ 
fie ra má,s de un elect r ón. Como ejemplo veamos un caso del mangan~ 
so , escrito como: 
Mn (VII ) • Se -__ Mn (Il) (20) 
Este sistema puede reacci onar con el del fie rro expresado en la 
reacci6n ( 14 ). 
Para s umar las dos r eacciones y escribir correc tamente la reacc i6n 
global, tendremos que multiplicar todos los miembros cic la teas 
ción (14 ) por c inco, con el fin de eliminar los electrones que , c~ 
* De hecho, no sólo est~ presen t e , sino que es s usceptible de paL 
tic ipar en reacc ione s r edox, 
" 
mo ya vimos en la reacci6n ( 19J, no aparec en en la reacci6n gl2. 
ha!: 
Mn(VII) Se-~Mn(Ir ) 
SFe(II)~ SFe ( III ) • 5.-
Mn(VIl ) • SFe ( II )~ Mn ( I I) • SFe(Ill ) ( 21 ) 
oxidante reductor reductor oxidante 
Es claro entonc es que, como cad a Fe( !! ) , que es el reductor (d2. 
nadar), 561 0 pv~de ceder un elec trón es necesario , para que l a 
reacción quede balanceada, ut i l iza r c inco Fe (!!) para transferir 
cinco electrones al Mn (VII ) que los requ i e r e para transformar se en 
Mn ( Il). 
La reacción ( 21 ) . aunque es 
nos de números de oxidación 
correc ta , al estar expresada en tErmi 
no nos dice realmente cuAles son l as 
especie s que intervienen. Como dijimos, el Mn(VII) s610 existe en 
el ión permanganato, Mno;. pero al escribir esta especie, que es 
la que verdaderamente reacciona, hallaremos el problema de que el 
ox igeno del ión no tiene con quién reaccionar pa ra formar una es -
pecie estable. AsI, para escribir la reacci6n comp leta debemos an~ 
di r otro ión que reaccione con el oxIgeno que se liberará al de~ 
truirse el ión complejo MnO;: 
- + 2+ 2+ 3+ Mn04 + 8H + 5Fe :;;::= Mn + 5Fe + 4H 20 ( 22) 
En la práctica, esta reacci6n se lleva a cabo efe ctivamente s610 
en la presencia del protón (H +) a alta concentraci6n¡ o sea, en m~ 
dio muy ácido . 
Para finali zar, aclaremos que, Aunque todas las reacciones en sol,!:!. 
ciÓn que hemos esc rito son teóricamente reversibles, o sea , se pu~ 
den llevar a cabo de izquierda a derecha o de derecha a izquierda . 
lo cual hemos indicado por las dos flechas, en la práctica la 
reacciÓn (19), la (2 1) y desde luego la (Z2) s610 pr oceden de i~ 
quier~a a de r echa, en forma apreciable. 
La exp l icación es simple. La reacciÓn (19) se realiza porque el 
Ce 4+ es un oxidante fuerte. Lo suf i cient emente fuerte para oxidar 
al Fe Z+ . Tambi~n es cierto que el Fe 2+ es un reductor lo suficien 
temente fuerte para reducir al ce4+. En cambio , el Fe3+ no puede 
" 
oxidar al Ce 3+ y hacerlo pasar a Ce 4+ . Lo mismo sucede en el caso 
de la re acci6 n (22) . El i ón permanganato es un oxidante muy fue r 
3+ 2+-
te . mucho mA s que el ión Fe y, desde luego , e l Fe es un r~ 
ductor mucho mAs fue r te que el lón Mn 2+ 
Para ~cncr<.Llizar estos r azonamientos escribamos: 
lhiJ antc ~ Reductor 2 ~ Reductor 1 • Oxidante z 
que es la reacc ión en que pa rticipan las parejas: 
Reduc tOT,/Oxidante, y 
La reacción (a ) , je izquierda a derecha , s610 Se llevar á realmente 
a cabo si el oxidante, es más fuerte que el oxidan tez , que es equi 
valente a decir que el reductoTz es más fuerte que el reductor," 
La reacción eb) se efectuará en las condiciones contra r ias, o sea : 
(a ) procede si 
eb) procede si 
Ox, > Ox Z o bien Red Z > Red , 
OX 2 > Ox , o bien Red, > Red z 
La fuerza de un redu ctor es una forma de expresar la faci l idad con 
que c~de electrones. La f uerza de un oxidante indica l a facilidad 
con que acepta elect r ones. 
Nótese que en una reacc i 6n redox es cierto que se tierde a la fOL 
maci6 n de las especies más estables: Un reduc tor débi l, al no te -
ner facilidad pa r a ceder elect r ones, no varia , luego es estable. 
Un oxidante débil, al no tener capacidad para acepta r electrones , 
también es estable . 
Rea cciones ácido- base 
Las reacciones ácido-bas e son aquellas en las que la part icu1a 
transferida es el pr ot6n: H+ Est r ictamente hab lando, de bemos ref~ 
rirnos al prot6n hid r atado , o sea, a l ión hid r on io: 
H30 + • 
Es tas reacciones son muy semejantes a las estudiadas an t e r io rm en t e 
con la di fere ncia de que, en cada r eacci6n, únicamente puede t ran! 
feri r se un prot6n . 
Ar r hen1us defi n i6 un ácido como una s u s t ancia capaz de c eder proto -
nes. 10 cual es bastante aceptable como defin i c i 6n , aunque inco~ 
pleta . Si escribinos en fo r ma simpl ificada la reacc i ón de disoci~ 
ci6n del ácido clorhidr ico , la defin i ci6n es adec uada : 
" 
( 23 ) 
y también lo es si la escribimos en su forma real ; esto es, ha 
ciendo participar al solvente , el agua, con 10 que aparece el ión 
hidroni o: 
IiCl • el ( 24 ) 
Pc~o la definic : 6n no basta para explicar por q u~ el ión nitronio, 
~02 ' es un ácido , ya que , al no contener hidrógeno en su estruc t~ 
Ta, es incapaz de ceder un protón. Es claT ~ que escribiendo una 
reacción en la que participe el agua si s-e. comprende el caracter 
ácido de este ión: 
( 25 ) 
Es claro que el hidrógeno proviene del agua y no del nitronio, p~ 
ro es este ión el que ha permitido la liberaci6n del hidronio. 
Así, l a de fin ición más amplia de ácido es la que dice que se trata 
de una sustancia capaz de liberar hidronios (o protones) en sol~ 
ci6n acuosa. Sin embargo, con mucha frecuencia se habla {y nos2. 
tros lo haremos } simplemente de cede r protones , porque todos los 
ácidos a los que nos referireRos son hidrogenados. 
La defi nici6n de hase, dada por Arrhenius, es bastante más defi 
ci ente.La definió como una sustancia capaz de cede r iones oxhidrl 
lo. Esto explica la hasicidad del hid r 6xido de sodio, NaOH (y de 
cual quier hidróxidol,pero no la de un compuesto básico tan común 
como el amoniaco , NH 3 , que no contiene OH en su estructura. Una 
vez más, el té r mino liberar, en vez de ceder, sería más adecuado. 
Er. efecto , escribiendo la reacción de disociaci6n del amoniaco h~ 
ciendo intervenir al solvente, si aparece el OH-. 
NH 3 • 
~ . HZO_ NH4 • OH (26) 
Sin embargo, al definir a 10' ácidos en función de una particula 
• (H ) y a 1., bases en fun c i ón de otra (OH ). no puede entenderse 
la reacci6n que existe entre este tipo de compuestos. 
Br0nsted res olvió el problema al definir tanto al ácido como a la 
base en términos de una so13 particula, el protón: Ácido es t oda 
sustancia que , en solución, es capaz de cede r (o liberar ) protones , 
" 
y hDse, toda sustancia capaz de aceptarlos . Esta definici6n es 
claramente la misma que hicimos anteriormente , de cualquier par~ 
j a donador/aceptor. 
IlF F H • (27) 
donado r acepto r partícula 
ácido base protón 
~H3 • H ~ • ( 18) 
-
NH4 
acept or particul a donado r 
ba s e protón ácido 
Así def in i mos las pare j as HF / F 
Una vez más, la reacci6n de transferenc ia se llevará a cabo s6lo 
en el c aso en que se tengan en presenc ia un donador y \.ln aceptar 
de la partícula, de parejas diferentes: 
H F ~F • • H 
(29) 
La rea cc i6n (a ) , de izquierda a derecha, es la que re31mente se 
ll eva a cabo, porque el ác ido fluorhídrico, HF, es un ácido más 
• f uerte que el ión amon i o, NH4~ o bie~ porque el amoniaco, NH 3 , es 
una base más fuerte que el ión fluoruro , F ~ 
Obviamente . y de f orma semejante a la empleada en la secci6n ant~ 
r i or, la fuerza de un ácido está dada por su capacidad para cede r 
protones .y la de una base por su capacidad par a aceptarlos. 
Tambi én en este caso se forman siempre las especies más es t ables: 
La base fluoruro es muy débil para tomar e l pr o t ón del ácido am~ 
nio , que á su vez es demasiado débil para cedérse l o. Asi , ambas 
es pec ies tienden a permanecer estables. 
Un ejemplo particularmente impo r tante de esto 
ci ón del ácido clorhidrico. 
a 
HCl .. H o~ el 
2 b 
áci do base base ácido 
último es l a d isoci~ 
(30) 
La única reacci6n posible es la (a), de i zqu ierda a de r echa , por 
" 
que el ácido clorhidrico no s6lo es más fuerte que el prot6n 
(h idronio) si no que se le define como un ácido fuerte,porque la 
reacción de disociaci6n es tan completa, que en el equilibrio no 
subsiste el ác i do clorhidrico en su forma molecular. En general, 
~ o s ácidos fuertes se ca racterizan porque no existen en soluci6n , 
ya que reaccionan muy completamente con el agua , de modo que l o 
ú~ico que queda en soluci6n son el ión hidranio y el otro Ión que 
formaba el ácido original (en el ej emplo, el ión cloruro ) . 
Es ta última reacc i6n (30) la hemos escrito en su forma comple t a , 
i ncluyendo al solvente para hacer notar el hecho de que la dis~ 
eiac ión se lleva a cabo porque el agua es un aceptor de la partI 
cu la (el protón ) ; o sea, el agua es una base porque acepta prot~ 
nes. Sin embargo, el agua , al contener un protón en su est ructura, 
debe ser también un donador potencial de esa pa r ticula. De hecho , 
esto se constata en la reacc ión (26), e n donde el amonía co , que es 
una base, toma un pr otón del agua, por 10 que ésta tiene que ser 
un ácido. 
El agua es un solvente que tiene la propiedad de acepta r y de c~ 
der protones~ o sea, es una base y un ácido, y actúa en una forma 
o en otra, según el tipo de sustancia con la que reacc i one: actúa 
como á:ido f r ente a l as bases y viceversa. Este tipo de susta~ 
ci as, que pueden ceder o aceptar una misma par t icula, reciben el 
nomb r e de anfóteros. 
Para finalizar es t e estudio , hablaremos de las bases fuertes, qu e 
son las que a l r eaccionar con e l agua se dest r uyen completamente, 
produciendo los iones resultantes de la transferencia del prot6n 
del agua a la base. Como ejemplo pongamos al ión etilato , que es 
una base muy fuer t e: 
a 
C2HSO + H 20~C2H50H + OH b 
De las dos r eacciones pos i bles, s6lo la (a) se lleva a cab o. En e~ 
tos casos (como en el de los ácidos fuertes tamb i én) se dice que 
el equi l i br iO e stá totalmente desp l azado hacia l a derecha. 
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3. Problemas y preguntas 
1) Agrupar en parejas donadoT~aceptor las siguientes sustancias, 
considerando que Y es la partícula: 
e , FY , D, CY, M, NY, e, DY, F, MY , N. 
2) ¿Cuál es la partícula susceptib.le de intercambiarse entre las 
siguientes parejas? 
Cu(I}/Cu (l I l , Pb(II)/Pb(IV) , As{III)/As(V) 
3) Defini r los conceptos de Teductor y de oxidante. 
4) Separa r los oxidantes de los reductores e~ las siguientes pa 
rejas: 
As(III)/As(V ) , Ce(IlI)/Ce(IV). Fe (I I )/ Fe(lIl}, Mn(IV)/Mn(VII) 
5) Diferencie el concepto de número de oxidaci6n del de carga de 
un ión. 
6) Se efectúan las distintas mezclas que se mencionan. Temando en 
cuenta los poderes reductores dados, indicar el sentido en que 
se lleva a cabo la re8cci6n i así como los producto s fo rmados 
a) Fe(II) ... Ce(IV) 
b) "lnO !) ... Fe(III) 
cl Zn(O) ... H(I } 
d) Ag(O) ... H(I ) 
Poder reductor: Zn(O) > H(I) 
Pe(I1) > Mn(II ) 
Fe(I!) > Ce(III) 
H(O) > Ag(O) 
7) De fina el concepto de ácido y base fuertes. 
8) Diferencie entre ionizaci6n y disociaci6n . 
9) Se efectúan las distintas mezclas que se mencionan. Tomando en 
cuenta las fuerzas relativas de los ácidos , indicar el sentido 
en que se lleva a caho la reacci6n. así como los productos fo! 
mados, escribiendo la reacci6n en su fo r ma correcta: 
al HCl ... KOH 
b) HCl ... ClO; 
e) HClO d ... P-
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d) CH 3COOH + KOH 
e) CH 3COOH + NH 3 
f) Na+. H20 + e l " 
Fuerza relativa de los &cidos: 
Fuerza relat i va de las bases: 
" 
AUTOEVALUACI ON 
1 . Es cribir ~n ord en crec iente de cnergia de ionizac ión, afinidad 
electr6nica y de radio íónico, los siguientes elementos: Cs , F, 
S , Liy Be. 
Z. ¿Cu!! es la partícul a susceptible a intercamb iarse entre las 
siguientes parejas? 
2+ 3+ + Fe / Fe , NH 4 /NH 3 
3 . Cl asificar las siguientes reacciones en oxidación, reducc i ón, 
ácido-base y de precipitación: 
a . CuZ + (aq) .. e - ~ Cu+ (aq} 
b. ~H3(g) . HBr(g) -> NH 4Br(s) 
'-
Pb Z+ ( aq ) . 
' 1 ( aq ) --,) PbIZ(s ) 
d . Na+ ( aq) • el ( aq ) ..... NaCl(s ) 
,-
......,. ZMnO; (aq) , . e . ZMn04 (aq ) 
f. 2H + ( aq ) • ,. -> H, (g) 
g . 'H , O( l ) -> H30+(aq) • OH ( aq ) 
h . CaZ+ ( aq ) ,. + C0 3 ( aq ) 
--
CaC03 {s} 
4 . ¿De los sigui ent es compuestos, cuáles t i enen enlacE' ifinieo? 
CC1 4 • Mge l z • NO Z P 4°, O BaSn3 . Fe Z0 3 y NiO 
U N IDA D 4: ENLACE COVALENTE 
CONTEN DO 
4 .' ENLACE COVALENTE (T) 
4. Z CALORES DE REACCIÓN (T) 
~ _ 3 CALORES DE COMBUSTIÓN (L) 
4 .4 OR BI TALES ~10LECU LARES (T) 
Participaron en la elabor aci6n de esta unidad: 




~n esta unidad iniciaremos el estudio del enlace covalente, el 
cu al es f recuente en muchos compuestos inorgánicos y predomina~ 
te en los compu~s tos orgánicos. Debido a esto, se dedica una uni 
dad completa, la quinta, a la discusi6n de las moléculas orgán! 
C<i S. 
En la presente unidad tratamos el enlace covalente en general de~ 
de el punto de vista estructural y energético. 
~ . 1. ENLACE COVhLENTE ( T J 
1 . Obj etivos 
l. Defini r el enlace covalente y el enlace covalente coordinado ; 
do; 
2. Definir radio covalente e indica r su variación peri6d i.ca; 
3. Enunciar la regla del octeto y mencionar algunas de sus 
excepciones; 
4. Escribir 1., estructuras electr6nicas d, moléculas d,l 
CO , caz, NH3 , CH 4 , BF3 , HZO. BF3NH:5 y CI Z' y iones d,l 
NH:, el 
- NO' CN po: y ; 
tipo: 
ti 
5. Describir las propiedades fis i cas generales de compuestos 
covalentes tipicos. 
2. Referencias 
l. Longo. L. 
Ouimica Ge neral. 
Ed. McGraw-Hill, México , 1975. 
2. Nuffie ld. 
Quimica Avanzada, Libro del alumno 1. 
Ed itor ial Reverté, Barcelona , 1975. 
:5. Mater ial de estudio 
Enlace covalente 
Los átomos, en la mayoria de las moléculas. se encuentran unidos 
" 
por el e n lace c ovalcntc que consist e en la compartici6n de un 
par de electrones entre dos átomos. Estc enla ce se representa 








Con sideremos la molécula mAs simple, la de hidrógeno: HZ' Cada 
~tomo contiene un electrón que comparte con el otro. Esto lo re · 
presentamos así: H ;: H , en donde hemos marcado, por comodidad , el 
elec trón de un átomo con un punto negro y el electrón del otro 
con un .. cruz. . En sus compuestos covalente s , el hidrógeno forma 
siempre un solo enlace, puest o que en l a p r imera capa s610 caben 
do s electrones. Decimos que la covalencia del hidr ógeno es uno. 
en la molécula HF, ha y ocho electrones de valencia en total , do s 
óe los cuales son comunes a l hidrógeno y al flúor. Su estructura 
electrónica es: 
de modo que tantc el hidrógeno como el flú or completan sus capas 
de valencia r espectivas. 
Examinemos ot r os ejemplos: las molécu l as de los halógenos FZ' 
C1 ,2 ' Br Z e I Z· Cad a molécula contiene Zx7"'14 electrone s de V! 
l encia , dos de l es cuales son comunes a l os dos átomos, así que 
cada átomo completa la estructura de gas noble con ocho electrones. 
nes . 
:F F: : Cl 
.. 
Estud iemos ·una molécula 
est r uctu ra elec trónica 
¡.¡ ~ O H 
.. 
Cl ~ : Br 
.. .. 
con más de dos 
es: 
.. 




litomos: el agua Hz O. Su 
es decir , el oxígeno fo rma dos enlaces covalentes. Se dice que 
su covalencia es de dos. 
AS lmismo, los iones compues t os contienen enlaces covalentes. 
Co nsideremos el ion OH-, cuya estructura elect r ón ica es 
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en donde el electr6n extra se ha indicad o por un cí r culo abierto . 
Asr pues, podemos resumir que el enlace co~alente simple consi~ 
te de un par de electrones compartidos entre dos átomos . La cov~ 
lencia de un át0mo se define como el número de enlaces covale~ 
tes simples que puede formar. 
Regla del octeto 
Según la regla del octeto cada elemento que interviene en un co~ 
puesto tiende a adopta r una configuración con ocho electrones en 
su capa externa. 
ESta regla es importante tanto para el enlace iónico como para 
el covalente. Aquí s6lo dis cu tiremos su utilidad en los compue~ 
toS covalentes. 
Es de observarse que la regla no tiene validez universal. Se CU~ 
pIe principalmente en compuestos que s6lo contienen elementos del 
segu nd o perlado. Algunos ejemplos son: NZ' 0Z' FZ ' FZO y CN'. cu' 
yas estructuras electr6nicas son: 
: N ; . . N: : O .. O : :f. j:-: 
.' 
N_ N 0 = 0 F - F 
!!: ., [:c N :r : O F: y 
F - O - F C=W 
Cuando hay más ce un par de electrones compartidos decimos que 
existe un enlace múltiple: con cuatro electrones un enlace doble 
y con seis electrones un enlace triple. De las estructuras me~ 
cionadas observamos que el nitr6geno forma un t riple enlace en 
NZ: N~N, y en C'!5: N-, y el oxigeno un doble enlace en 0Z: 0= 0. 
Respecto al oxigeno podemos seftalar que la estructura electr6nica 
indicada no explica t odas sus propiedades, ya que experimentos d~ 
mues t ran que, en realidad, el oxígeno tiene dos electrones desap~ 
reados·, lo cual no se infiere de la estructura indicada. Modelos 
más refinados , tales como el de orbitales moleculares, explican 
este hec ho . 
La regla del octeto tiene varias excepciones, incluyendo el Li. 
Be y el B del segundo per~odo. En un compuesto tal como BF 3 , el 
" 
ho r o ~óJll lleg¡¡ ¡'l t eller seis electrones en su capa externa. La 
e structura e lectrónica es: 
: ¡;: 
'. 
: F B 
" 
Ot ra excepción impor tante es el hidrógeno, que sólo puede tener 
dos ele ct rone s en su capa externa por ser ésta la primera. 







: N H 
H 
Existen) po r otro lado, algunas moléculas que tienen un número i!!!. 
par de electrones de valencia. Evidentemente. en éstas la regla 
del oct eto no se cumple. Ejemp l os son: NO y NO Z que tienen 11 y 
17 elec trones de valencia, respectivamente. Si n embargo, en los 
. - . iones NO • NO Z y NO Z la regla del oc t eto es válida. 
A part ir de los elementos del te r cer pe r íodo se cumple la regla 
del oc teto en algunos compuestos y en otros no. Por ejemplO, pa-
ra el P, la reg l a es válida en PH 3, PF3 Y PC1 3 , pe r o no en PF S ' 
en dond e hay diez electrones e n la capa exte r na . Para S la r eg l a 
se c umple en H25 , pe r o no en SF6 · 
Enlace covalente coordinado 
En un enlace covalentc , l os dos electrones del enlace no forzos~ 
mente debe n provenir de átomos diferentes, sino pueden or igina~ 
se de un solo átomo. En tal caso se habla de en l ace covalente 
coordinado. Consideremos el compuesto BF 3NH3 , que t i ene la si 
gUlente estructura: 
H 






Se han empleado puntos negro s y ci r culas abiertos pa ra represen-
tar los electrones del boro y del nit r6geno. respectivamente. El 
enlace covalentc del B con el N contiene dos elect r ones que pr~ 
vi enen del nitr6ge no . Es un enlace cava lente coordinado . Frecue rr 
temente , la f6rnu la estructural se escribe: 
F H 
I I 
F - B - N - H 
I I 
F H 
donde la fl echa indica el enlace coordinado. La direcci6n simb~ 
liza el aporte que hace el nitr6geno. 
Radio covalente 
Cons ideremos nuevamente la molécula de hidr6geno. Simbolizando 
los átomos por esferas podemos representar la molécula como: 
. . , , '. (X)" ",..-.i' , ' 
, , 
~ r I r radio covalente 
En la mOlécUla , lOS nacleos se lIIantienen a una distancia fija de 
aproximadament e O.74xl0- 10m. Los núcleos oscilan uno r especto a 
otro con una ampli tud de unos pm a l a temperatura ambiente , y un 
poco mayo r a temperaturas más a ltas. Estas vibracione s s e despr~ 
c~ar1n en 10 que sigue . 
Defini remos ahora el radio covalente como la mitad de la distan 
c,ia internuclear. En el caso de hidr6geno el r adio será: 
rH.~x l 0-10m • O.l7xl0- 10m 
En general , e l r ad io covalente aumenta de ar r iba hacia abaj o en 
un grupo .. y de derecha a izquierda en un periodo. Así por ejemplo , 
r 1 ) r Sr ) r C1 > r F y 
re (enlace simple) > r N( enlace simple) > rO(enlace simple ) 
Los rad ios covalentes tienen un significado preciso: la suma de 
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los radios de enlace covalente simple de dos átomos es igual a 
la distancia que separa a estos átomos cuando están unidos po r 
dicho enlace. 
En el caso de enlaces múltiples, las distancias intermoleculare s 
son diferentes de las que son caracterist icas de los enlaces sirn 
ples,como se ve e~ los siguientes datos: 
Distancia Internuclear en lO·10m 
c - c 1. S4 
e = c 1. 34 
e === e 1. 21 
N - N 1. 47 
N =N 1. 20 
N == N 1. 1 o 
C o 1.43 
C o 1. 2 2 
C ¡¡a¡ o 1.13 
Como promedio se puede suponer que la longitud del enlace doble 
es O.20xl0· 10m más pequeña que la del enlace simple, y la del en-
lace triple O.32xl0 · 10m más pequeña que la del enlace simple. Por 
ejemp lo, la longitud del enlace e- N es de 1.47xl0· 10m. Así que 
las longitudes de C=-N y C __ N serían 1.27 y 1.1Sxl0 · 10m, los cual 
concuerda razonab l emente bien con los datos experimentales. 
Propiedades fisicas de los compuestos covalentes 
Los compuestos CO'la lentes con moléculas aisladas (tales como NZ' 
HF, CH 4, Sr Z ' IZ y CZOH4Z )' tienen propiedades fis icas caract~ 
risticas debido a que los electrones se encuentran totalmente co~ 
finados en los átomos o en los enlaces, y que las fuerzas inte~ 
mol eculares* son débiles y aumentan con el número at6m1co de c! 
da átomo y el número de átomos en la molécula . 
Asi , las molécula s ligeras como H2, 0Z ' Cl z ' HF y HCl , son gases a 
temperatura ambiente, teniendo los tres primeros el punto de ebu· 
llici6n mu y bajo. 
El aumento de las fuerzas intermoleculares con el número at6mico 
*Estas fuerzas, llamadas de Van der Waals, se estudiarán co n más 
detalle en el cur so de Estructura de los Mater iales. 
" 
se manifiesta en los hal6genos: 
Punto d, fusi6n Punto d, ebullici6n 
·c ·c F, ga; amar i llo - 223 
-187 
el, ga; ve r de -, 02 .6 
-134.6 
B!" 2 líquido café .3 58.7 
¡ , s6lido gris 113 . 184 
El aumento de las fuerzas intermoleculares con el número de át~ 
mes se manifiesta en la serie de hidrocarburos: 
CH 4 • C2H6 > C3H8 ' C4H,0 
C5H'2' C6H'4' C7H'6' C8H18 , 




L c~ sólidos moleculares son generalmente muy blandos, salvo en 
en caso de algunos polímeros . cuyas moléculas contienen millones 
de átomos. Ejemplos típicos son los materiales plásticos que fr~ 
cuentcmente sustituyen a los materiales tradicionales: cerámicas, 
madera y metal. 
4. Problemas y preguntas 
1. Escribir las estructuras electrónicas de las siguientes m~ 
lécu las r iones: ca , NH 3 , NO·, Cl y BF 3 , Indicar, además , 
si hay en l aces múltiples . 
2. Esc r ibir, en orden creciente según el radio covalente, los 
sigu ientes elementos: J, P, F , O Y B. 
3 . . De f ini r el enlace covalente coordinado. 
4. ¿C uil de las sigui entes moléculas tendrá el punto de ebull ! 
c i 6n más elevado? CC1 4 , CI 4 , CH 4 y CF 4 · 
S. Sab i e ndo que la longitud del enlace N·O es de 1.36xl0- 10m, 
es t ima r la longi~ud del enlace NRO. 
4.2 . CALORES UC REACCIÓN ( T ) 
1. Obj eti vo s 
1 . Definir energía de enlace; 
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2 . Definir l0' calores de r eacción 
3 . Estimar lo, 
,., ene r gías 
2 . Re ferencias 
Nuffield; 
calor es de reacci6n 
de enlace . 
y 
y 
Química avanzada . libro del alumno 1. 
Editorial Reverté, Barcelona, 1975. 
3. Materia l de estudi o 
de formaci6n; 
de formación a partir de 
Energía de enlace. Conside remos una molécula diat6mica. La ene! 
gla necesa r ia para separar una distancia infinita los dos átomos 
se llama energía de disociaci6n o energía de enlace. En el caso 
de la molécula más simple, la de hidr6geno, esta tiene el valo r 
de 436 kJ/mol. Para una molécula poliat6mica, la energía neces! 
ria pa r a romper c i erto enlace se llama energía de disociaci6n 
del enlace. Es t a energía depende de los demás enlaces p~esentes 
Y, sob r e todo, del número de enlaces rotos previamente. 
As :i, por e jemplo , la energía necesaria para rompe r cada uno de 
los enlaces C - H en la molécula de metano, CH 4 , es: 
CH 4- CH3 • H 422 kJ /mol 
CH 3- CH 2 H 364 kJ Imo l 
CH 2- CH H 385 kJ/mol 
CH -C • H 335 kJ/mol 
A fin de no tener que hablar de cuat r o diferentes energias de d~ 
soc iaci 6n del enlace C--H, para la molécula de CH 4, definimos la 
energía de enlace de C- H como el promedio de la energía de c! 
da enlace. Es decir, la energía de enlace de C- H se define c~ 
mo la cuarta part e de la ene r gía necesaria para la reacci6n: 
De los valores a rriba mencionados se tiene que la energía de e~ 
lace de C- H es: 
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1 4 ( 422 + 364 ~ 385 + 335 ) kJ /mol ~ 376.5 kJ/mol 
Este valo r difie re un poco del valor consignado en las tablas 
que es de 405 kJ/mol ,debido a que nos hemos limitado a consid~ 
fa. solamente los enlaces en el me tano. Es importante notar que 
l as energías de enlaces se refieren a transformaciones en el c~ 
t ado gaseoso . 
Calor de reacción 
Debido a que los enlaces tienen energías (muy ) diferente~ una 
r e acci ón quimica, en la ell al se rompen ciertos enlaces y se f o!. 
man otros, por ~o general viene acompañada de absorción de caler 
de los al rededores o b ien des prende calor. 
Por esto , el concepto de cal o r de reacción es útil . Lo defin imos 
como e l calo r liberado o absorbido en una reacci6n . El calor de 
la reac c i 6n se r efiere a un mol de las cantid ades especificadas 
en la ecuación de reacción. 
Co nsideremos COgO ejemplO la combu sti6n del etano; 
El calo r de r eacci6n es de -3 12 0 kJ , lo cual se refiere a la prQ. 
ducci6n de 4 mo l de CO 2(g) y 6 mol de H20 (1) . 
Co n l a p r esente defi ni ción de ca lor de reacci6n, una reacción 
exoté r mica en l a que se produce calor tiene un valor negativo de 
su calor de reacc i6n, mientras que una reacci6n endotérmica en la 
que se absor be calor tiene un calo r de r eacc i6n positivo. 
Calo r de formac i ón 
Se de f i ne como el calo r absorbi do o liberado cuando un compuesto 
se forma a parti r de los elementos en sus estados normales; es 
deci r , a la temperatura de 25 °C y la presi6n de 1 atm. Este calor 
de formaci6n se indica por AHí, y se denomina entalpía de fo rm~ 
ci6n. Como tal se encuent r a en muchas tablas. 
Po r ej emplo: 
5(s) + 02(g) - 502(g) 
4Al{s) + 302(g) - 2AI 203 (s) 
- 296.9 kJ / mol 
- 1669.8 kJ/mol 
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De la definici6n se sigue que los calores de formaci6n de los el~ 
mentos son iguales a cero. Así ,pa ra HZ(g), °2 (&) , etc.: A -Hf"'O . 
En el Libro de Datos se encuentra una lista amplia de lo s c al ores 
de fo rmación de compuest os orgáni cos e inorgánicos. 
Mu chos de estos datos s e han obtenido a parti r de mediciones de 
c al o res de combust i ón. S i se conocen los calores de fot"maci6n de 
l os pr oductos de comb ustión, el calor de formación de un compue~ 
to se puede determinar a partir del calor de combustión . Por 
ejemp lo : 
~ C2H6(g) 70 2 Cg) ~ 4C0 2 Cg) ... 6H Z°(l) ·3120 kJ ( 1) 
C( ~ r afi t o) + °Z( g l ---CO Z( g) ·394 kJ ( 1 1) 
2H, (g) + ° Z(g) -- ZHZO ( l ) - S72 kJ (1 I 1) 
2C ( grafito) + 3HZ ( g J-- CZH6(&) SO kJ ( IV) 
Es de obse r varse que el estado est~nda r del carbono es grafito. 
La ecuación ( IV) se obtiene multipl icando la ecuación (11) por 2, 
la ( 111 ) por 3/2 y la ( 1) por -1/2, y sumando las ecuaciones re 
sultantes. 
Estimaci6n de los calores de reacci6n a partir de las energías 
de enlace 
S ~ pueden estima r los calores de reacci6n a partir de los val~ 
r es de las energias de enlace. Conside r emos dos e j emplos: 
1. Calor de formación del etano. 
2C (grafito) ... 3H 2 (g ) 
-
~ ~ 
H- y - y -H (g) 
H H 
Como las energías de enlaces s e refieren a transformaciones en 
e l estado gaseoso, necesitamos conocer el ca l o r de sublimación 
del grafito, el cua l es aproximadamente de 715 kJ/mol. 
C(c ristal, grafi to) _ C(g ) 715 kJ / mol 
Para forma r el etano se necesita sublimar el graf i to , romper 
enlaces H- H y fo rmar un enlace c - e y 6 en l aces C-H. 
Sublimaci6n del grafito, se abso r be 2X715 o 1430 kJ 
" 
se rompen 3 enlaces H- H, se absorbe 
En total se absorbe 
Cuando se forma un enlace e- c , se desprende 
Cuando se form an 6 enlaces e-H, se desprende 
En total se desprende 
3x 4 3 6 a 1...!.Q.!..!¿ 
2738 kJ 
346 kJ 
6x413 • ~ 
2824 kJ 
Por lo tanto, e: calor de formación es: 2738 - 2824 . -86 kJ/mol. 
lo cual coincide con el valo r experimental de -85 kJ/mol. 
2. Calor de combusti6n del etanol. 
Consideremos la reac ci6n: 
~ ~ 
H- C- C-OH(l) 
l¡ J~ 
Aquí hacemos uso de los calores de vaporización del etanol y del 
agua, los cuale s tienen los val ores de 39 kJ/mol y 44 kJ/mol, res 
pcc t ivamente . 
Cuando .1 etanol 
" 
evapora, ,. abso r be 
" 
kJ 
Cuand o ,. rompen S enlaces e-H, ,. absorbe Sx413 . 2065 kJ 
Cuando ,. r ompe 1 enlace e- o, ,. absorbe 358 kJ 
Cuando ,. rompe enla ce O- H, ,. absorbe 464 kJ 
Cua ndo ,e rompe enlace C- C, ,. absorbe 346 kJ 
Cuando ,. rompen 3 enlaces 0 = 0, ,. absorbe 3x497 . 149 1 kJ 
En t otal ,. absorbe 4763 kJ 
Cu a ndo ,. forman 4 enlaces C= O, ,. desprende 4x803 3212 kJ 
Cua ndo ,e forman 6 enlaces O- H, ,e desprende 6x464 2784 kJ 
Cua ndo ,. condensa 3 mol d. agua, ,e desprende 3x44 ~ 
En tota 1 ,. desp r ende 6128 kJ 
El ca lor de combust i 6n será: 4763 - 6 128 • - 1365 kJ/mol y el va-
lo r experimenta l es de: -1367 kJ/mol. 
" 
4. Problemas 
l . El prop6sito d e esta serie de cuestiones es determ inar la var i! 
c i6n de e ntalpía s tandard a 298K cuando se hacen reaccionar 7 g de 
6xido de c alci o co n agua: 
CaO ( s) + H20(1) -----.. Ca (OH) 2(s) 
, -, i)¿Cuál es el u Hf 298 del producto en kJ mol ? . , -, 
ií)¿Cuál es l a 5u;.¡a de U Hf 298 ( kJ mol ) de los reactivos? 
iti ) ¿(uH de los do s, los r;activos o los prdductos de Tcacci6n, 
tiene el ma yor contenido energético? 
iv) ¿En cuán t o d i fiere la en t a l pí a de los produ ctos de la de los 
reactivos? 
A.. -, d 
v ) ¿Cuá l es el valor de ~298 (kJ mol ) pa ra la reacción indica a a!}. 
teriorm ente ? 
vi)¿Cuál es el pe so de un mol de 6xido de calcio? 
vii)¿Qué fracción de mol son 7 g de 6xido de calcio ? 
viii )¿Cuál es la ~ransferencia de calor que se pr oduce cuando rea~ 
donan 7 g de 6xido de calcio con ag ua (ver si la r eaC('.i6n es exo-
t é rmica o endotérmi ca)? 
2. Ca lcula r el valor de ~ H298 para las s i guientes reacc iones : 
i }CH30H( l } + 02 (g: --.. CO Z( g) + 2H 20(g) 
i i )502 ( g) + 2H Z5 (g) ---. 35(s) + ZHZO( 1) 
ii i ) Fe(s) + 2Ag+( aq) --. FeZ+ ( a q) + 2Ag(s) 
iv) Ba 2+( aq ) + 50! ·( aq ) ~ Ba504 ( s) 
v) NZO(g) + Cu (s) ~ CuO(s) + N2 (g ) 
v i )NH4CICs) --- NH 3(g) HC1(g) 
vii)NaClCs} -...... Na +(g) Cl (g) 
viii)NH4Cl(s ) --. NH;Caq) + Cl - (aq) 
ix) Mg(s) + ! 02(g) ---.. MgO{s ) 
x} MgZ + (g) + OZ · Cg) ~ MgO(s ) 
3 . Ca lcula r .6. H298 pa ra l as siguientes reacciones . 
i )NJI 3 LS) --""" N(g) .. 3H(g) 
i i)PIl3 (g,) ---.. P(g) .. .)J[ (g ) 
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i ¡ i)As J-l 3 (g) __ Aseg) .. 3H(g) 
¡ v)S!>H 3 l g ) ~Sb(g) .. 3H( g) 
¿Qué ge;-,er a lizaciones se pueden deducir de su r e spues ta r cspcf 
: 0 2 l~s ene.gias de los enl ~ ces en los hidruros de los elementos 
.::. e l gru po V? 
4 . ~~:cul a rAH 29E para cada una de las sigu ientes reacci ones . 
i"' .:. .. '.l(sj T 3ZnC ( s) ---AI Z0 3(s ) ... 3Zn(s ) 
;:i ; ZAles; 3CaO(5) ----AI Z03 (s) .. 3 C .. (s ) 
ii j " Znls) .;. CaC(s)~ ZnO(s) .. Ca(s) 
i y~ 3Zn(s) AI Z0 3 (s) __ 2A les ) .. l ZnO(s) 
v) :>c a {s) 





(s) _____ ZAl(s) .. 3CaO(5) 
ZnO(s) -......... Zn(s) .. CaO(s) 
S. El etanol y el éter dimetilico tienen la misma fórmula molecular 
CzH óJ . El calor de combus ti6n a 298 K del etanol (g aseoso) es -1402 
kJ mol- 1 y el del éter dime tilico (g aseoso ) es -- 145 6 kJ mol". 
La fina lidad de la siguiente serie de preguntas es llegar a una e~ 
plicaci6n de la diferenc ia en tre los dos calores de combusti6n. 
i) Escr ibi r ecuacione s (que i ndiquen ~ Hl98 ) pa r a 
( a) eta nol(g) y (b) éter dimetilico (g) . 
, -1 li) Deducir de (i) el valo r de o Hl98 e n kJ mol 
poté ti co : 
éter dimetilico(g) _____ etanol ( g) 
la combus t i6n de 
pa ra el ca mb i o hi 
ii i) Supone r que l1 H1 es la transferencia de calo r correspondiente 
al cambio 
Cl H60(etanol gas eoso) _ ZC(g) + 6H(g) + O(g) 
y que 6 Hll es la transferencia de calo r duran te el proceso: 
CZ H60(é ter dimetili co gaseoso ) ---.-ZC(g) + 6H( g) + O(g) 
" 
Calcular .oH} - A Hll . 
IV) De entre las explicaciones siguientes , ¿cuál es la que mejor 
justifica la diferencia entre 6. H1 y b.Hll de la cues t i6n (iii)? 
A) El éter dimet íl ico es más volátil que el etanol. 
B) Los productos de las dos reacc i ones no son i guales. 
e) La relaci6n de pesos de carbono, hidr6geno y oxigeno no 
es la mis~a en los dos reactivos. 
O) Las energias de enlace entre el carbono , el hidr6geno y 
el oxig en:> no son iguales en los dos reactivos. 
E) 1 mol de etanol pesa más que un mol de éter dimetíli co . 
b) ¿Cuál de los ca l ores de las reacciones rep r esentadas por las 
s i gui entes ecuaciones s ería la energía del enlace H - el? 
A) HCl(g) - H(g) .. (1(g) 
B) 2HCl(g) - H2 (g ) .. CI 2 ( g ) 
el HCl(g ) - ~ HZ(g) .. !C1 2 (&) 
O) HCl(g ) - H+(aq) .. Cl-( aq) 
El HCl(g) -H+(g) ... Cl-(g) 
" 
·1.4. ORBITALES MOLECULARES ( T ) 
1 . Objctj vo$ 
1. Trazar un esquema para representar en el es pacio los orbi 
Lales s, Px ' Py y Pz; 
2. Defini r o rbital molecular; 
3 . Describir la formación de enlaces C3" r lr 
4 . Enunciar los postulados de la teoria de los o rbitales mol~ 
culares; 
5. Predec ir ~ediante diagramas de encT¡la, el o rden de enlace, 
l a po sible existencia de la molécula , el ti po de enlace y 
el número de electrones de sapareados en las moléculas di~ 
tómicas homonuclea r cs: HZ' HeZ' Li Z' Be Z' BZ' eZ y ~2 Y sus 




McG raw -Hill. México. 1975. 
3. Material de estudio 
Teo ría de los orbitales moleculares. La fo r ma de los orb itales 
~t6micos . Indicamo s aba jo las gr&ficas que representan a los orb! 
tales at6micos s. p. En l as gráfi cas se ven la s superficies que d~ 
l imi t an la s regiones dentro de las cuale s hay un a gran probabili-
ciad de encontrar al e l ect r 6n. 
z 
















x x x 
Px Pz 
Vemos que los orbitales s tienen simet r ía esférica mientras que 
los orbitales p son simétricos frent e a r otaciones alrededor de 
un e j e x . y o z 
La formaci6 n de orbitales moleculares 
Según la t eoría de orbitales moleculares, el enlace covalente e~ 
tre dos átomos se forma cua ndo hay t ra slape de dos de sus orbit~ 
les atómicos , y la fuerza del enlace aumenta en proporción a la 
magnitud del t raslape. El nuevo orbital formado, común a los dos 
átomos, se llama orbital mole cular. A partir de dos orbitales 
at 6m i cos se forman dos o r bitales moleculares, uno de enlace y 
otro de antienlac e . El o rbital de enlace tiene una energía menor 
que la energía de los orbi tales at ómi cos ori gi nale s cuando los 
átomos es tán completemente separados. El or b ital de antienlace 
ti ene mayo r energía que la de dos átomos sepa rados. Po r ejemplo, 




Sus ~nerGi¡ts se rep r es entan en un diagrama de niveles de energía: 
En base a este di agra ma podemos d i scutir las mo léculas H;, HZ ' 
He; y He 2 , uti l i zan do un pr i ncipio parecido al de const r ucci6n 
en el caso atómico y tomando en cuenta , además,l a regl a de Hund 
y ei principio ce exclusi6n de Pauli: 
1. Los or bita le s s e ocuparán en el orden creciente de energía. 
2 . No más de dos electrones pueden ocupar el mismo orbital. 
3. Cu ando varios orbitales tengan la misma ene r gía , deberán OC~ 
parse todos los orb it al es con un electr6n y s610 después se 
coloca rá el segundo electrón. 
,. 
0" " 
Observamos que la molécul a ~ iene una energía menor que la suma de 
las energías de los átomos separados, es decir, la molécula es c! 
tablc. Un so lo Electrón participa en el enlace covalente. Por e! 
~o decimos que e l o r den de enlace es de l /Z . 
" ,. 
Igualmente se obser va que la molécula es estable. Dos elec trones 
establecen el enlace covalente, es decir: el or den de enlace es 
de 1, 10 cual corresponde a la fo r ma tradici onal de escr ibi r la m~ 
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léculil 11 - 11. Con respecto a 11; el enlace es más fuerte y más 
cor to. 
+ 
H. 2 : 
O" l . 
La molécula es estable , ya que el número de electrones de enlace 
es mayor que el número de electrones de antienlace. El orden del 
enlace es de 1/2. La molécula es menos estable que HZ y la long~ 
tud de enlace mayor. 
Aquí el número de los electrones de enlace es igual al de antie~ 
lacc. Por esta ra z6n,la molécula no es estable. 
TABLA. Propiedades de H;. HZ' He; y He Z" 
Configura c i ón N' de elect rones de Longitud de Energía 
e l ec trónica enlace menos N' de enlace lO - 10m de diso 
e l ectrones de antie!!. daci6n 
lace kJ/mol 
H; (Cl' ) ' , , , 1. 06 '56 
H, (O" ), , , , 0.74 43' 
. , 
He Z(O",s) 
. , ("" ) , 1. 08 300 , . , 
Hez (O'", s) ("" ) O -- --
" 
Cuando intervienen varios orbitales atómicos en la configuraci6n 
de uno de los á tomos es necesario arreglar los o r bitales molecu 
lares en orden c reciente de energia. En el caso de 15 y 25 el or 
den es: 
~i 2S -\llF 
0"" 
La molécula es ~stable . El orden de l enlace es i gual a 2 . 
La molécula no existe, pues el número de electrones de enlace es 
igual al de anti en lace. 
Antes de seguir co n l os demás elementos del segundo período , CO~ 
sider emes los Orbitales moleculares fo rmado s por dos orbitales 
at6micos p. 
El último orbital molecula r , tanto el de enlace como el de antie~ 
lace, se representa con un símbol o distinto a l os anteri ores, d~ 
bido a que no poseen simetria rotac ional alrededor del eje í n ter 
nuclear, tal como se muestra en la figura siguiente: 
" 
+ 
PaT3 al' en donde hay tres orbitales p con un electr6n en total, 
e s necesario conocer el orden energético de los orbita l es CT
z
' TTx ' 
TT
r
, y de los co rrespondientes o r bitales de antien l ac e . Expe rimen -
talmente se encuentra que para el Li
z
' Bl' eZ y NZ,el orden es: 
en tanto que para 02 y FZ el o r de n es: 
En general , el orden del enlace es igual al n6mero de pares de 
electrones de enl ace menos el número de pa res de ant i enlace. 
Los diag ramas s i guientes muest ran la formación de los niveles de 
ene rgía provenientes de la combinaci6n de los niveles 2p. Pues t o 
4ue los nivel~s de energía de l os e l ectrones ls y 2s son comunes 
pa r a el 82 , eZ' e tc., éstos no contribuyen al enlace de estas mo-
léculas y no aparecen en los diagramas. 
rJ. 
Zp & 2p12pZ 
TI. n1 
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La molécula es estable ya que el orden del enlace es de 1. El ti 
po de enlace eslT. 
11 
21" 2trl' 2pz • 2py 2pl 
n _ 'Try 
La molécula es estable con orden del enlace igual a 2. El tipo de 
enlace es doble, ambos siendo enlaceslr. 
11 
Tr. rr~ 
La molécula es estable con orden del enlace igual a 3. El triple 
enlace cons i ste de un a y dos TT . 
Ejercicio. Demostrar que 02 tiene un enlace doble , que FZ tiene 
un enlace simple y que Ne Z no existe. 
4. Problemas y Preguntas 
1. Traza r un esquema pa ra los orbitales atómicos 25, 3p Y 2px' 
2. Trazar un esquema para los orbi tale s moleculares ~ y lT . 
3. ¿A partir de qué orbitales atómicos se forma un enlace n 1. 
4. Dibuja r el diagrama de niveles de energia para cada una de 
las moléculas diat6micas: Be Z' Li;. NZ Y B;. Determinar el 
orden de enlace, la posible existencia de la molécula o ión, 
el tipo de enlace y el número de elec trone s desapareados. 
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AUTOEVALUACI ÓN 
1 . Esc r ibi r la est r uctu ra electrónic a (de Lewis ) de los siguie~ 
tes iones y moléculas: saZ . elzO , NO; Y BF~ . 
2 . Escribir en orJen creciente de radio covalente, l os siguie~ 
tes elementos: O , N , 1 Y H . 
3 . Estimar, en base a las energías de enlace , e l calor de form~ 
ción de l-butanol : 
H H H H 
, , , 
H-C-C-C-C-OH 
, • 1 , 
H H H H 
4 . Estimar, en bas e a la energía de enlace, el calor de comb~ 
sti6n de l propeno: 
ti ti , , 
C"C -C-H 
, , ' 
ti ti ti 
S. Dibujar el diag rama de nivele s de ene rgía para cada una de las 
. - + . 
moléculas diatómicas: Be Z ' L1 2 Y NZ' Determlnar el orden de enl! 
c e, existencia, tipo de enlace y el número de el ectrones rlesap! 
.eados en cada molécula. 
6. Di bujar las gr áf icas que representan los orbitales: 45 I 3p z I 
25 • ZPy y 4px 
7 . ¿A partir de qué orbitales se forman en lace s d, y enlaces rr? 
U N 1 DAD 5: ENLACE COVALENTE JI 
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5 . 1 NOMENCLATURA E ISOMERÍA DE MOLÉCULAS ORGÁNICAS (T) 
5.2 HIBRIDACIONES Y ORBITALES MOLECULARES DESLOCAL! 
lADOS 
5.3 REACCIONES TÍPICAS 
5.4 REACCIONES TÍPICAS DE ALCANOS, ALQUENOS, ALQUINOS 
(T ) 
(T) 
y AROMÁTI COS (l) 
S. S GEOMETRÍA DE ALGUNAS I>I OLÉCULAS INORGÁNICAS (T) 
Participaron en la elabo r aci6n de esta unidad: 
J . Hvegholm. 

" 
5.1 . NOMENCLATURA E ISOMERÍA DE MOLÉCULAS ORGÁNICAS ( T ) 
l . Objetivos 
2 . 
,. 
T. Nombrar a los alcanos, alquenos y alquinos según las reglas 
de 13 !UPAC; 
2. Definir e l co ncepto de isome r ia y aplicarlo a la nomencla-
tura de las moléculas orgánicas. 
ReferenCIas 
Nuffiel d 
Química Ava n .: ada , libro del alumno 1 . 
Ed. Revcrté, Barcelona, 197 S . 
Linstromberg, W,W. 
Cu r so breve ae Química Orgánica. 
Ed . Revcrté , Barcelona, 1977. 
Material d. estudio 
El ca rbono tiene cuatro electron es de valencia y puede aceptar 
otros cuatTo elect r ones para completar su capa externa. Así, el 
ca r bo no forma cuatro enlaces covalcntes en sus compuestos covale~ 
tes. Estos enlaces pueden ser simples. dobles o triples. Otra 
c3 rac t eristica de l ca rbono es su tendencia a formar cadenas de 
á t omos de carbol'!.o. Esto se debe a que la fuerza del en lace C - C 
es comparable a la de .los enlaces C- O. C- N 6 C- H. Esta ten-
denci a a forma r en l aces consigo mismo explica la gran diversidad 
de compuestos orgánicos que en número supera grandemente a los 
inorgánicos. En pa r ticular, los compuestos con hidrógeno son nume· 
r osos e importantes. Éstos se ll aman h id r oca r buros. Los hidrocar -
bu r os se divide!'!. gene r almente en alcanos o parafinas, que únicame~ 
te t ienen enlaces C- C simples : alguenos u olefinas que tienen 
uno o va r ios enl aces dobles C===C; alguinos o acetilenos , que tie· 
nen uno o varios enlaces triples C=== C; cicloa l canos o naftenOs y 
cic loalg uenos . en los que hay una est r uc t ura ctclica, y finalmente 
~ o a r omáticos que contienen una estructu r a ciclica diferente 
t anto de la de l os cic l oalcanos como de los cicloalquenos. 
A l os alcanos y cic l oalcanos , se les denomina hidrocarbur os satura· 
dos ; a los alquenos. al quinos y cicloalquenos se les llama i nsat u-
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rados, en tan to que lo~ a r enes cons t i tuyen especies inte r medias 
entre estas dos categorias. 
Alcanos 
Son hidroca r bu r os saturados fo rmados po r c arbono e hid r 6geno, en 
los que cada átomo de carbono está unido a ot r os cuatro átomos 
por enlaces covalentes sencil los. Los alcanos también se denomi-
nan parafinas~ debido a su poca reactiviclad . Las f6 r mulas molecula 
res de los alcanos se obtienen de la fó rm ula general CnHZn + 2 don-
de n es el nume r o de carbonos pr esentes. Los tres alcanos más si~ 
pIes sen: 
Fórmula molecul ar: 









H H H 
1 1 1 
H- C- C- C- H 
I 1 1 
H H H 
etano propano 
Debe notar se que todos los átomo s de carbon o s e encuentran sobre 
una misma linea . Este t ipo de hidr oc arburo s se conocen como line~ 
les. A parti r de c uatro átomos de carbono , s e p r esenta la posibi-
lidad de est r uc turas diferentes con la misma f6 rmul a molecular. 
H H H H 
I I I I 
H- C- C- C- C- H 
1 I 1 1 
H H H H 
H H H 
1 I I 
H- C- C- C- H 
1 I 1 H H 
H- C- H 
I 
H 
En la pr ime r a, ningGn carbono, está unido a otros dos , mientras 
que en la seg unda un carbono es tá unido a ot r os tres. Estas moléc~ 
l a s co n la misma f6 rmula molecular y que poseen es tructura s dife -
rentes se ll aman is6me r a s . Cuando la s f6 r mulas estructurales son 
diferentes se habla de isomería estructural. Debemos pues nombrar-
las de mo do difer ente. La est r uctura lineal se llama butano. La 
nomencl atura de l os hid r oca rburo s ramifi cados se establ ece defi-
niendo nombres de los radicales alquilo, los cuales se obtienen 
cuando se quita un átomo de hidr6geno a un alcano . Por ejemplo , e n 









et i lo 
Para fo r ma r el segundo alcano ramificado con cuat ro §tomos se ob-
~eTva que l a cadena más larga de átomos de carbono consta de tre s 
átomos. El compuesto es por tanto un der ivado del pr opano co n un 
grupo de metilo substituido en el átomo 2 cuando la cadena más 
larga se numera de un extremo. En consecuencia, el nombre del se -
gundo alcano se rá 2-metilp r opano. Los nombres de los alcanos sup~ 
riores al butano se forman usando un prefijo griego que ind ica el 
número de átomos de ca r bono, segu ido por el sufijo &JlQ. Por ejem-
plo, par a n~S y 6 , l os pr efijos son penta- y hexa-, por lo que 
los alcanos correspond iente s se denominan pentan o y hex ano. A CO!! 
t inuae i6n se da un, 1 i s ta d, los nomb r es de los alcanos lineales: 
metano 2 etano pr opano butano 
S pen tano 6 hexan o heptano octano 
, nonano 10 decano 11 undecano 12 dodecano 
13 t r idee ano 14 tetradecano 15 pentadecano 16 he xadcca no 
17 heptadecano 18 octadecano l' nonadecano 20 ei cosano 
El númer o de is6mero s de los alcanos aumenta nota bl emente cua ndo 
c rece el núme r o de átomOS de carbono , como s e ve en l a tabla si-
gu iente: 







20 3663 19 
A fin de nombrar lo s alcanos ramificados se han adoptado l as si -
guientes reglas : 
1. Se bu sca la caden a de átomos de ca rb ono mAs larga cuyo nomb re 
sera el principal (hid rocarburo base ) . 
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2. Se numeran todos lo~ átomos de carbono de esa cadena desde un 
extremo al otro comenzando por el extremo más cercano a un susti-
tuyente. 
3. La posición de cada sustituycnte se ind,ica mediante el número 
del 5tomo al que va unido . Se emplea un guión para separar el nú' 
mero de i nombre del 5ustituyente. 
4. Si hay dos o más grupos idénticos, hay que indicar el número 
de los carbonos a los unidos , incluso repitiendo el mismo número 
si hubiesen dos grupos en el mismo carbono; t 'odos estos números 
se separan mediante comas. El número de grupos idénticos se indi-
ca mediante los prefijos di , tri , tetra , etc. 
S. Los grupos sustituyentes se nombran por orden alfabético (eti -
lo antes que metilo, etc.) y sus nombres preceden al dei hidroca~ 
buro base. 
6. El último ~rupo alquilo nombrado va yuxtapuesto al nombre ne1 
hidrocarburo base. 
Aparte de sus nomb r es s i stemáticos muchos compuestos tienen nom -
bres comunes. En los ejemplos a continuación se dan los nombres 
comunes entre parentesis: 
lit I I I 
-y- n - y- n -
- e-
I t I t li t 





CH3 í - CHZCH3 
eH, 
2, 2- dimeti1butano 
íH3 CHZ-CH 3 CH3CH-~H-CH2CH3 
3- etil-2-metilpentano 
!O, 
eH 3 íH3 CHj-C~I-C[1 Z1-C~J:¡ 
eH 3 
Z,Z,4 - trimetilpentano (isooctano ) 
Alguenos 
Los alquenos contienen átomos de carbono . unidos entre sí por enl~ 
ces dobles. Los nombres sistemáticos de lós alquenos se obtienen 
cambiando el sufijo ~ de los alcanos por el sufijo enc . Las re-
glas para denom:nar los alcanos se aplican también a l os alquenos, 
siempre que se elija la cadena principal como la cadena más larga 
que cont i ene e l enlace doble. Dicha cadena se numera comenzando 
por el lado más cercano al doble enlace y se le asigna el número 
más bajo posible. Se advierte que la cadena principal no corres-
pomle forzosamente a la cadena continua más larga de átomos de 
carbono. La fórmula general de los alquenos es: C
n
H2n , con n
z 2,3, . 
. ... Los alquenos más simples son: 
eteno 






Los nombres de los alquenos más ramificados se forman de modo sem~ 
jant e al de l os alcanos, esto es , la cadena se numera partiendo 
por el extremo más cercano al doble enlace. A los sustituycntes se 
debe da r l os números más peque~os posibles. 
CH 3 · CHZ- ~H - ~ E CH-CH 3 
CH3 CH- CH3 
3 -e tilo-4 ·metilo·Z-hexeno 
rH3 
CH 3 C- CH=r - rH - CH r CH3 
tH, CH,;H, 
CH, 
5-etil · Z,Z , 4-t r imetil · 3-hepteno 
,,, 
Dehido a las rest ri cc iones de rotaci6n de los carbonos unidos en-
tre si por un cm13 c e doble (ver siguiente inciso). se presenta 
aqui un nuevo tipo de isomería: isomeria geom~tTica. Los is6meros 
geométricos ti e ne ~ todos los átomos ligados a los mismos grupos , 
per o no tienen l a mi sma configuraci6n en el espacio. Consideremos 
e l 2-buteno, que por falta de rotaci6n alrededor del enlace doble 
t iene sus cuatro .1 t ::>mos de carbono en el mismo plano. Por cansí· 
guiente, hay do s pos ib ilidades: 
CH3 CH 3 \ / 
C=C 
" , H H 
o 
Los adjetivos cis y tTans se usan para diferenciar los isómeros 
~eométricos. Cis designa al isómero que posee grupos o átomos 
iguales del mismo lado del enlace alquénico. Trans designa el i56 
mero que tiene grupos o átomos iguales en lados opuestos. Luego 
entonces, los nombres de los compuestos anteriores serán: 
cis·Z·buteno y trans· Z - buteno 
Los hidrocarburos que contienen dos enlaces dobles entre átomos 
de carbono se denominan alcadienos. Se incluye una "a" en la ter · 
minación para facilitar la pronunciación. La cadena principal se 
numera de modo que los números más bajos posibles correspondan a 
los carbonos unidos por los enlaces dob l es. Los alcadienos ramifi-
cados se nombr an según las mismas reglas de los alcanos, por 
ejemplo: 
CHZ y - CH = CHz 
eH, 
Z-metil- l ,3 · butadieno 
cuyo nombre común es isopr eno y es la est r uctura f undamenta l en el 
hule natural. 
Alquinos 
Los a l quinos son hidrocarburos que cont i enen uno o va r ios enlaces 
triples ent r e átomos de ca r bono. Se denom i nan de modo similar a 
los alquenos , usando la terminación ino en l uga r de eno . La cadena 
lOS 
principal es siempre la más larga que al mismo t i empo contiene 
los enlaces triples. La f6rmula general es C
n
HZn _2 ' co n n z 2 , 3, . 
. . . .. Los alquinos más simples son: 
H- C;;¡¡;;¡C- H 
etino 
(acetileno ) 
y H- C- C- CH 3 
propino 
Los alquinos ramificados se denominan como en el ca so de l o s a1 -
quenas. , Así por e j emplo : 
CH3TH- C=oC- C¡:H-CHZ-CH3 
eH3 CHZCH 3 
5-etilo-Z-metilo-3-heptino 
Hidrocarburos c i elieo s 
En los hidrocarburos que se han discutido hasta ahora, e l esquel ~ 
to de carbono ha sido una cadena lineal o bien una cadena ramifi -
cada. Existen también hidrocarburos que contienen uno o varios an i 
1105 de átomos de carbono. Aquí examinaremos los c icl oalcanos (c i -
cloparafinas o naftenos). los c ic l oalquenos (cicl o olefinas ) y l os 
a r enos (arom§ticos). 
Ci c l oalcanos (naftenos ) 
Los dos cicloa l canos más sencillos son: 
H. 
/ C\ 
H.C __ CH. 
ciclopropano 
H.C - - CH. 
I I 
Hf - CH, 
ciclobutano 
Son difíc i les de producir y si transfo r man r ápidamente puesto que 
los ángulos de valencia se de~ían mucho del ángulo normal de vale~ 
cia de 109°en l os aleanos (ver el siguiente inciso ) . 
Los eieloal eanos más importantes son: 
ID' 
ciclopentano 
Estos compuestos :ambién se representan por los símbolos: 
o o 
ciclopentano cic l ohcxano 
Tod3.S las posic iones en un anillo c i c loalcano son equivalente s y 
no necesitan números para se~alar la posición de un solo grupo 
sustituyente. Si hay dos o más grupos sustituyen tes se usan núme-
r os para indicar la posición de 105 grupos. A uno de ellos se le 
a signa siempre la posici6n uno y se deben utilizar los números más 
pequeños para los demás. Por ejemplo: 
1 ,4 · d imet i lciclohexano 
1 -e til- Z-metilcicl opentano 
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La fórmula general de los cicloalcanos es CnH Zn ' por lo cual se 
V~ que son isómeros con los alquenos . Sin embargo, sus pr opieda-
des quimicas ( salvo las del ciclopr opan o y c i c l obuta no) son seme-
jant e s a las de los alcanos. 
Cicloalgueno s 
Tam bién se conocen hidrocarburos c1clicos con un en lace doble en 
el anillo . Por ejemplo: 
o o 
c iclopen teno ciclohex eno 
que tienen propiedades quimicas simi lares a las de los alquenos. 
Al nombrar los ci cl oa lquenos sustituidos se debe numerar las posl 
ciones del anillo, de mod o qu e los &tornos del enlace doble tengan 
los número s 1 y 2 . Además, se debe procur ar que l os núme r os de 
los sustituyente s sean los más bajos posibles. Asi, por ejemplo: 
• 
• 
l,4-dimeti lc iclohexcno 
Ar enes (hidroca r buros aromáticos ) 
Existen hidrocarbur os ciclicos de una natural eza muy difer ente de 
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las correspondientes a l os c i c Icalcanes y los cicloalqucnos . El 
compuesto m&s simple es el benceno, que se representa por las si -
~uien te s e struc t uras (de r esonancia ) : 
o 
Los enl aces dobles no son del tipo que se encuentra en los aIque-
nos. En realidad, t orlo s l os enlaces carbono - carbono son equ ivale!!. 
tes. En el i nciso siguiente se explican los detalles de esta es-
tructura singular . Normalmente , se representa al benceno por medio 
de la estructura simplificada , 
o o 
donde se sobreentiende que hay á tomos de carbono en los vértices 
y que cada átomo de carbono está unido a uno de hidr6geno. Cuando 
se qu ita un átomo de hidr6geno del benceno, se obtiene el radical 
C6HS que se denomina fenil . 
Otros arenes son: 





También se conoce una gran variedad de compuestos derivados del 
benceno por sustituci6n de uno o varios !tomos de hidr6geno con 
radicales alifáticos. Los más importantes son: 
tolueno 
(met i 1 benceno) 
o-xi leno m-xileno 
l,Z-dimetilbenceno l, 3-dimetilbenceno 
estireno 




Se observa que los nombres comunes tienen pr eferencia sobre los 
sisteméticos (indicados entre par éntesis). Podemos ver que hay 
lW 
tres is6meros del d imetilbenceno. Est e tipo de isomeria suele ll~ 
marse isome ría de posici6n . 
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5 . 2. HIBRID,\C I ONES y ORBITALES MOLECULARES DESLOCALIZADOS( T) 
1. Ohjetivos 
1. Uesc r ibi r estado de valcnC1;I ; 
Z. Describir y representar gráficamente la formación de los o~ 
bita les hfbri dos: sp, sp2 y sp3 
3. Describí, la f ormaci6n de enlaces dobles y triple s ; 
4 . Empl ear e l concepto de orbital deslocalizado para explica r 
la estructura del benceno y de ot ros compuestos aromáticos. 
2. Re fe rencias 
1. Longo F. 
Química general. 
Me Graw-Hill, México, 1975. 
2. Linstromberg, W.W. 
Cu rso Breve en Química orgánica . 
Ed. Reve rté. Barcelona , 1977 
3. Material de estudio 
TeorIa de enlace de valencia 
El enlace de moléculas poliat6micas se puede tratar con el conce~ 
to de enlaces localizados entre átomos vecinos. El concept'o de 01 
bital molecular es correcto pero m!s complicado. Por lo general, 
la deslocalizaci6n es pequefia , es decir: la idea de enlaces loca-
lizados entre pares de !tomos es una buena aproximaci6n. En BeH 2 , 
por ejemplo, es válido suponer que haya un par de electrones loc~ 
l izados entre cada par de !tomos. ¿Pero c6mo sa explica que BeH 2 
es lineal en base a los orbitales que tenemos a nuestra dispos i-
ción? Para contestar a esta ore2unta introducimos los concep tos 
de estado de va l encia y de hibridación. 
Estado de Valencia 
El !tomo de berilio tiene la configuraci6n electr6nica ls 22S; es 
deci r , contiene dos electr ones apareados en su capa de valencia. 
Para poder formar dos enlaces, es necesario que se excite a un e! 
tado con los dos e lectrones de va lencia en diferentes orbitales. 
Sólo as! los electrones pueden participar de enlaces con átomos 
vecinos. Este estado se llama estado de valencia. En el caso par-
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ticular de BeHZ, el estado de valencia de menor energia se alcan-
za cuando uno de los electrones en el orbi tal 25 pasa al orbital 
2p. Éste requiere una energ l a de 323 kJ/mol. 
Hibridaci6n 
La introducci6n del concepto de estado de valencia explica c6mo 
Be puede fo rmar dos enlaces, pe r o no cu!l se rá la geometría de la 
molécula fo r mada. Para exp l ica r la forma lineal de l BeHZ se p rop~ 
nen orbitales hibridos de s y p, permi t iendo un traslape mayor de 
los orbita les cuando se establecen los enlaces . 
Al combinarse un orbita l s con un orbital P. resultan dos orbita-




~ e~_n ·· 
2pz 
Los orb itales híbr i dos están fuertemente concentrados en una sola 
dirección, lo cual explica la forma de la mol~cula . Debido a que 
intervienen un orbital s y un orbital p, los orbitales hibridos 
se denomi nan orbitales sp . Cuando éstos se sobreponen entre sí, 
con un orbi tal s o con un orbital p, el enlace resultante será 
del tipo~ . Podemos representarlos gráficamente en la forma: 
ee H 
~W 
H ee Ql<J 
Sp ,. ,. Sp 
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Existen otras maneras de combina r orbitales s y p para formar or-
bitales hí bridos . 
En el compuesto BH3 (esta mo lécula no es estable como tal si no 
que se encuentra dimerizada: BZH6; po r r azones de simplicidad 
la tratamos como BH 3) se combina un orbital s con dos del tipo p. 
El bo r o tiene la configuraci6n electr6nica 152 Zs2 sp'. A fin de 
poder forMar tres enlaces, e l boro se debe excitar a la configu 
raci6n 2s12P~ 2P~ con t res electrones desapareados. -
La" elecci6n de los orbitales Px y Py es arbitrar ia. Cualquier par 
de los orbitales Px ' Py y Pz sirven i gual 'd-e bien. La hibridaci6n 
de un orbital s con dos del tipo p nos da t r es orbitales híbridos 
equivalentes que se denominan sp2. Se encuentran en el plano x -y 
y y 





y están dirigidas hacia direcciones que fo rman 120 0 entre sí. 
La molécula BH3 esJpor lo tanto, triangular plano con 120 0 eu 
tre Jos enlaces. A continuaci6n se indica la formaci6n de los 









El filtimo tipo de hibridación de un orbital s con orbitales p se 
encuentra en la molécula de metano: CH 4 , El carbono tiene l a CO~ 
figuraci6n electr6nica 15 2 25 2 2p2. Este estado "no tiene el name-
'" 
ro suficiente d~ electrones desapareados como para fo rmar cuatro 
en laces . Por consiguiente, es necesario que el carbono primero 
se excite al estado de valencia 2s 1 2p' 2 1 2 1 L 1 x Py p¡ uego, os eua -
tro orbitales en la capa de valencia se combinan para formar cua-
tro orbitales equivalentes llamados sp3. Estos se dirigen hacia 
l os v€rt ices de un tetraedro , siendo el ángulo entre dos de ellos 
109 .5 ~ La mo lécula CH 4 es entonces tet raédrica. 
De entre l os no-metales son principalmente los elementos del se-
gundo periodo los que forman orbitales híbridos con direcciones 
bien definidas. Conforme se desciende en un mismo grupo, la tende~ 
,la a formar orbitales híb ridos con direcciones bien definidas d~ 
crece. Adem~s de su tendencia a formar cuat r o enlaces, el car bono 
tiene dos c arac t erísticas adicionales: 
l. Establece f~cilmente enlaces consigo mismo, lo cual es la base 
de la existencia de los numerosos compuestos org~nicos que 
abarcan desde cadenas cortas y anillos, hasta cadenas con cien-
tos de mi les de ~tomos como ocurre en los polímeros (fibras 
texti le s, cauchos sintéticos y pl~sticos). Esta facilidad para 
formar cadenas es compart ida por pocos elementos,siendo e l a%~ 
fre, además del carbono, el ejemplo más notable. 
2. Forma enlaces múltiples con otros átomos (sobre todo N y O) Y. 
en parti cular, consigo mismo. Estos enlaces mGltiples cons is ten 
de un enlace o- y uno o dos enlaces fr, fo rmados por el traslape 
de dos orbitales p para l elos . Los enlaces1T así formados se de-
nominan plf- pT'f para subrayar que son el resultado de una co~ 
binaci6n de orbitales p . La tendencia a formar enlaces mGlti -
pIes p)T' - p rr también se manifiesta . en el oxígeno 
( : C=-O:, c = o, 0=01 y el nitr6geno ( :NI!!!N: . - C=: N:, - N5 C;, 
- N= N- , N= O y C= N- ). Existen otros e lementos que forman 
enlaces dob l es como Si, P Y S, en los compuestos N(S i H3)3' 
(H3C) 3 P_ O y so¡-, respectivamente , per o aqu í l os enlaces dQ. 
bIes son del tipo dT -P1T'. es deci r J formados por un orbi tal 
d (de Si , P c S) y un orbital p. Debido a su importancia exa-
minaremos con más detalle los enlaces doble y triple formados 
por orbitales p . 
'16 
Doble en lace 




El ángulo entre dos enlaces vecinos es de IZO? Esto sugiere que 
la hibridaci6n del ca r bono es sp2 , Ahora bien, el ca rbono tiene 
en total cuatro or bitales en su capa de valencia. Al formar t res 
orbitales h f bridos sp2 queda un orbital p que está perpendicular 




Dos orbitales spZ de átomos diferentes se traslapan fo rmando un 
enlace G"" . en tanto que los orbitales p paralelos se traslapan dan-
do lugar a un enlace Jr, tal como se muestra en la f i gura anterior. 
Los enlaces entre el hidrógeno y el carbono so n todos del tipo O- . 
Debido a la falta de simetrIa de los orbitales Pz alrededor del eje 
e - e, el · enlace es asimétrico y no hay rotación libre alrededor del 
dob le enlace. Esta falta de rotaci6n libre es el origen de la iso~ 
mería cis~trans mencionada anteriormente. 
Triple enlace 
Se presenta en la molécula H-C= C-H, la cual corresponde al eti 
no y es una molécula lineal. Aqu í la hibr idación es sp. Aparte de 
dos orbitales híbridos sp. cada !tomo de carbono tiene dos orbit~ 




Dos orbital es SPy de átomos dlferentes se t raslapan formando un en 
lace ~. Los orbitales Px paralelos se traslapan formando un enl a-
ce 11 . Lo mismo ocur r e con los orb itales Pz paralelos. El tr iple 
en l ace cons i ste , por tanto, de un en l ace ~ y dos enlaces 1r . 
Orbitales moleculares que abarcan más de dos átomos 
En algunos compues tos existe un tras lape de orbitales entre más 
de dos átomos. Esto da lugar a una deslocalizaci6n de l os electr~ 
nes en la molEcula. Los casos más importantes son los compuestos 
aromáticos homonucleares, es decir, compuestos con un an i llo de 
benceno, y algunos iones i norgánicos y orgánicos. Como ejemplo 
trataremos el benceno . 
Benceno, Có H6 
Experimentalmente se encuentra que la molécula de benceno es un 
anillo plano con los Atamos de car bono situados en los vértices 
de un hexAgono, ya que el ángulo ent re dos enlaces e-e es igual a 
120 G • Esto sugiere que la hibridaci6n del carbono es sp2. Los 
tres orbitales híbridos proporcionan un enlace tr al hidrogeno y 
dos enlaces c:r a ios Atamos vecinos de carbono, quedando en cada á.t2. 
mo un orbital p (con un solo elect r6n) perpendicular a la estruc-
tura plana. Estos seis orbita le s p paralelos forman todos un solo 
orbital molecular ( representado por un anillo abajo del plano mo -
lecular y otro igual por encima del mismo ) con seis e lectrones. 
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A causa de este orbital molecular el benceno se representa por l a 
siguiente fórmula: 
en donde el anillo simboliza e l orbital molecular. En la f6 r mula 
se sobreentiende que en cada vé r tice del hexágono hay un ¿tomo de 
carbono ligado a un átomo de hid r ógeno. 
4. Problemas Y preguntas 
l. Dibujar los orbitales hibridos sp, sp2 y sp3 e indicar los 
ángulos entre los orbitales. 
2. ¿Cuántos y :uáles orbital es de un átomo de carbono no son hibr i 
dos?, ¿cuándo el átomo de carbono esta bl ece un dob l e enlace o 
un triple enlace con otro átomo? 
3. ¿De qué tipo { (J"olT ) son 105 en l aces en un enlace sencillo, 
un doble enlace o un tr i ple enlace? 
4. Sefia l ar cuál es la hibridaci6n de los átomos de car bono en 
los siguientes compues t os: CC I ZHZ I F2C-CF2 y H - C=e C- CH3 " 
11' 
5.3 REACCIONES TIPICAS(T) 
1. Objetivo 
l. Escribir y balancear las reacciones tipicas de 10$ aleanos, 
alquenos, alquinos y del benceno, de acuerdo al tlpO y arre 
glo de sus enlaces (reacciones de sustitución y de adición). 
2. Referencias 
l. Linstromberg , W.W. 
Curso Breve de Quimica Orgánica. 
Ed. Rever~~. Barcelona, 1977. 
3. Material de Estud io 
Todos los, ~idrocarburos pueden arder. Los procesos de combustión 
dan COZ + HZO si hay aire suficiente y ca + H20 en deficiencia de 
aire . A mayor relaci6n e/H , mayor es la posibilidad de una combu~ 
ti6n incompleta, lo cual conduce a la formación de ca (mon6xido 
de carbono), o bien e (holltn). Por ejemplo, 10$ aleanos arden 
con una llama azul, mientra s que los alquenos con llama un poco 
amar illa, lo cual refleja la presencia del hollín. Los alquinos y 
los arenos arden con una llama luminosa con fo rmaciÓn de g,ran ca!!. 
tidad de hollín. 
Algunas reacciones tfpicas de combustiÓn son: 
e", + ZOZ • COz + ",0 
CHZ '"' CHZ + 30Z~ Z eo, • Z HZO 
CHZ 6....:. CHZ • 20 2- Z CO + Z HZO 
ZHC == eH • 0, 
- 'e (ho llín) • ",O 
ZC 6H6 + 302 -- 12C (ho lHn) + 6 HZO 
A continuaciÓn se discuten las reacciones típicas de cada grupo 
de compues tos. 
~ 
Los alcanos se caracteri~an por ser poco reactivos en gene r al. 
Sus reacciones típicas son de sustituciÓn, es d"eci r , un Horno de 
hidrÓgeno es re~mplazado por algün otro átomo o grupo at6mico. 
Existen solamente unos pocos reactivos capaces de efectuar la su~ 
tituci6n de un átomo de hidrÓgeno en un ~lcano. De ellos los más 
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importantes son los hal6genos . Por ejemplo , la cloraci6n del met! 
no da lugar a las siguientes reacci ones . 
eH, C1, 
-
CH 3 el • H el Clo rometano 
eH, C1, e Hz C1 2 • H el Diclorometano 
eH, C1 2 + C1 2- eH C13 • Hel Triclorometano 
eH C1 3 .. Cl 2 - e C1 4 .. H e 1 Tetrac l orometano 
El cloro no reacciona con los alcanos a temperatura ambiente y en 
ausencia de luz. En cambio, a temperatura elevada ( 40 QoC) o en 
presencia de luz visible o ultravioleta, los átomos de hi dr6geno 
se Sustituyen por uno o más átomos de cloro. Con el metano,normal 
mente, se obtiene una mezcla de los cuatro c lorometanos. El cloru· 
r o de metilo se usa princ ipalmente para la producci6n de re sinas 
de silicona y para la elaboración de tetrametil de plomo Pb (CH 3) 4 
que se emplea como aditivo en la gasolina por su efecto antide t o-
nante. El di cloruro de me tileno se usa como solvente y para remo· 
ver pintura. La casi totalidad de cloroformo y del tetracloruro 
de ca rbon o se emplea hoy en la producci6n de fl uoroclorometanos 
(ref rigerantes y propelen t es en bombas de aerosol) y materiales 
pl~sticos fluorados . 
Con etano se puede elegir las condiciones de modo que se forme mo 
nocl oroetano (cloru r o de etilo) exclusivamente: 
CH 3- CH 3 + CI Z -- CH 3 Of Z Cl + HCl 
El clo rur o de etilo se usa para produci r tetraetilo de plomo 
Pb{CH ZCH3) 4' un adi tivo en la gasolina, el cual actúa como anti 
detonante. El bromo también reacciona con los alcanos cuando se 
cataliza la reacción co n luz ultravioleta, pero lo hace mucho 
más lentamente que el cloro. El yodo no reacc iona en absoluto y 
el flúor reacciona en forma explo siva. 
A muy altas temperaturas, existe la posibilidad de reacciones de 
desh idrogenaci 6n cuyo resultado es la formación de hidrocarburos 
insatu rados . Para aumentar las velocidades de reacción. se em-
plean con frecuen cia cata l izadores . Los ejemplos más importantes 
de reacciones de deshidrogenaci6n son : 
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1) Craqueo al va por del etano; 
700 - 90QoC 
CH 3- eH 3 CH 2= CH 2 + HZ 
Eti leno 
2) Reformaci6n catal i tica, proceso en que se fo rman compuestos 
arom§.ticos . 
O soo"e ""'-,'A" ,-'0' 3- ® . 3H, 
J) Elaboraci 6n de buta¿ieno a partir de gas natural h6medc 
...... 6QO"C 
CTZ0 3 - AIZ 03 
Presi6n 0.2 at •. 
El butadieno se usa para la producción de hule s intético. 
4) Elabora ci6n del estireno 
600°C 
El estireno s e usa para la produc c i 6n de poliestireno (un materia l 
plástico) y en l a fabricación de hule sintéti co. 
Alguenos 
La existencia de un doble enlace en un hidrocarburo hace que es -
tos compuestos sean muy reactivos. puesto que el enlace 1f se r om-
pe fácilmente con la formac ión de productos de ad i ción. 
- c=c- • AB -- -C ~C-
I 1 
A • 
Este tipo de reacc ión se denomina reacc i6n de adici6n. 
Los compuestos más importantes que se pueden adicionar a un doble 
enl ace son: H2 el 2, Br2 , 12, ha l ogenuros de hidr6 geno (HCl ', HBr). 
ácidos hipo- haloJenosos (HOCL , HOBr) , ác i do sulf6rico yagua. 
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Ejemplos: 
CH Z= CHZ .;. HZ --- CH 3- CH 3 
eH eH el - 100°C e H el eH e l Z= 2 Z FcLl:; 2 - 2 
1 , 2 - diclotoe tano 
El 1 , 2 - ¿icloroctano se usa en la pr epa ración del c l or uro de vini 
lo CHZ- CHel que ~1 polime rizaTse da un mate rial plástico de mOlti-
pIes usos. 
CHZ= CHZ .. BJ"Z ----- CHZBr - CHZST 
1 ,2 - dihromoetano 
El 1 , 2 - dibromoetano se usa co n el tetraetilo de plomo en las gas~ 
linas pa ra impedi r la fo rmación de depósi t os de plomo en los mo tores. 
_ 200 0 ( 
AIC 1
3 
.. CH3- CH ZCl 
Cl oroetanc (c l oru ro de etilo) 
Las reaccione s de polimerización son ejemp los parti cu lares de Teas 
ciones de adi ci6n. Tienen una gran importancia para la pr oducción 
de mate riales plásticos, hu les sintéticos y fibras t extiles . En el 
segundo curso de química se estudia en más detalle este tipo de 
reacciones. Aquí s 61 0 dam os algunos e j emp l os (sin indicar las co~ 
diciones precisas de rea cci6n). 
n CHz = Cli
z • i CH ,- CH,r. polietileno (material plás 
n CHZ = r H • i CH, - yH t. tico) c l oruro de polivini l o (ma-
C1 el te rial pUstico) 
n CH, = rH 1CH, - yH t. poliv inilonit ril o (fib r a 
eN CN sintética ) 
n eF , = CFZ 





poliestireno (mater ial 
plástico) 





La existencia de un triple enlace en estas moléculas hace que 
sean muy reactivas puesto que los enlace TI" se rompen fácilmente. 
Como en el caso de los alquenos las reacciones típicas son Teae· 
ciones de adici6n. Por ejemplo: 
HC;¡;¡;¡¡CH + C1 2- H e l e = e el H 
H el C = C C1 H + Cl Z - H CIl - C C1 2H 
1,1 , 2,2 , - tetracloro~ 
tano. 
El 1 ,1,2,2- Tetracloroe t ano se usa para formar tricloroetileno 
CICH-CCI Z (desengrasan te) y perclo r oetileno (solvente para lav~ 
do en seco) 
Arenes 
He = eH + H el 100 - 200"C. HgCl Z 
He = eH + HeN 70 -9 0"C CuCl en 
HCl 
• 
Clo roeteno (clo ruro de v~ 
nilo) 
HZ e = ~H 
CN 
Acrilonittilo 
Debido a la singular estructura del benceno , es dificil romper el 
orbital deslocalizado. Las reatc iones de adici6n s610 ocurren en 
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condiciones muy especiales y las reacciones típicas so n o tra vez 
rea cciones de sustituci6n. Algunos ejemplos son : 




en fo r ma de oleum ácido bencenosulf6nico 
H3P04 
Etilbenceno 
4 . Pr oblemas 
l . Comple t ar e i ndicar el nombre de los pro~uc tos en las si-
guientes reacciones: 
-
Indicar el nombre de l os productos. 
2. Clasificar las siguientes reacciones en reacciones de sustitu-
ción o de adici6n. 
CHZ= 0 1 - CIi ;>; + HZO ~ CH 3 - TH -CH 3 
O" 
@-CH3 + 3Br Z--
B, 
Br-0 CH3 + 3HBr ~, 
Balancear las siguientes reacciones de combusti6n. 
C3Ha • 0, - co, • ",0 
CsHa • 0, - CO • ",) 
C7Ha + °z --- e + HZO 
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5.5 GEOMET RÍA DE ALGUNAS MOLÉCULAS INORGÁNICAS (T) 
1. Objetivos 
1. Deducir las geometrías de las siguientes moléculas inorgánl 
cas: BeCI Z' BF 3 , H20, NH 3 , Alel'; y BF'; conforme al tipo de 
hibridación que presentan. 
2. Menciona r la necesidad de la intervenci6n de los orbitales 
d para explicar la geometr ía del pel S y del SF6 , 
Z. Referencias 
i.ongo, F. 
Quí mica General. 
Ed . Me . Graw-Hill , México, 1975 . 
3 . Material de estudio 
Al i ntroduci r los conceptos de es tado de valenci a y de hib r ida-
c i6n se examinaron l as moléculas BeHZ y BH 3 , que presentan hibr i-
daciones de sp y spZ, respectivamente, pue sto que BeHz es lineal 
y BH3 t r igo nal plana. Por lo tanto, en l os compuestos s imilares, 
tales como BeC l Z )' BF 3 , l as hibridaciones de l átomo central se r án 
sp y sp2, y la geometría de estas moléculas s erá lineal y trigo-
na l plana, respectivamente . Lo caracterí s tico de los compl1cstos 
covalentes del berilio y del boro es que tienen, respectivamente, 
2 y 3 pares de electrone s en su capa de valencia. Ahora bien, las 
mo l éculas y iones que cumplen con la regla del octeto tienen en 
sus compuestos co\'alentes cuatr o pa r es de electrones en su capa 
de va lenc ia . Si, además, s610 fo rman enlaces senci llos, se parec~ 
rán al CH4 en cuanto a su distribuci6n electr6nica. Cabe esperar, 
pues, que estas molécu las y iones tengan la hibridaci6n sp3 para 
el átomo cen tral. Esto es precisamen te lo que sucede , como 10 de-
mu estran los siguientes e j emplos : 
Ag ua , H20: Si l a hibridaci6n ge l oxígeno es sp3 , la mo l écula será 
angular y el ángu lo entre los enlaces seria l09 D. El valor exper! 
mental es de lOSD. lo cual co ncuerda razonablemente co n la SuPOS! 
ci6n , si se toma en cuenta que dos pares de electrones solitarios 
se r epelen más qu e dos pares de electrones que forman parte de e~ 
laces. 
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Amoniaco, NH 3 : Si la hibridación del nitr6geno es sp3. la molécu-
la tendría la f orma de una pi rámide trigona l, siendo el ángulo e~ 
tre 105 enlaces N-H igual a 109° . Como el valor experimental es 
de 107°, la hip6tesis es confi rmada. 
+ H ti H
La regla del octe t o se cumple en los siguientes iones: BF~ y 
AICl~ . Te ndremos , pues , que la hibridación del B y del Al en es-
tos compuestos es sp3. Los iones serán, por t an to , tetraédricos y 
los ángulos de valencia todos iguales a 109° . Las geome trias de 
las moléculas PCl S y SF6 s e muestran a continuac i 6n: 
F 
CI .JJ-------~, 
-- 5-- /-'~r:'/ 
C I F 
bipirámide triangular oct aedro 
¡ l a h ;bridació n no puede ser sp, ,p' o De estas geometT a s vemos que ~ 
sp3 . Obs ervamos además que la regla del oc teto tampoc o se cumple , 
ya que el f6sfo r o t .i ene cinco pares de electTones en su cap a de V! 
lencia, mientras que el azufr e tiene seis pares. Por pertenece r al 
tercer periodo , es t os e l emen t os tienen or bi tales d en su capa de 
valencia. Es entonces ne cesario recurr ir. a hibridaci6n ent r e los 
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orbitales s, p y cl para poder explicar la forma geométrica de e~ 
tos compues tos. 
4. Problema s y presuntas 
Desc ribir lc.s conceptos de estado de va lencia y de hibrida-
ci6n . 
2 . ¿Cuál es la hib ridaci6n del oxigeno en FZO? ¿Es el ángulo 
de val encia igual a 102°? 
3. Cuál es la hibridaci6n del nfquel en NiC1 4
2
- ? ¿Qué geome -
t r ia tiene el ión? 
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AUTOEVALUAC 1 ÓN 
l . Indica r los nombres de los siguientes hidrocarburos: 
a) CH3CHZCHZCH] • b) CH37HCHZCH3 ' e) CH3CH-CHCHZCHZCH3 
CH, 
~H2CHj 
, e) CH3CHZ7HCHZCHCHZCHZCH] 
• y h) CH, <Q> CH, 
CH, 
• f) 
1 . ¿CuAl es la hibridación del e en "2eo. en CF 4 y en CH 3C:: CH ? 
3. Desc ribir la formaci6n de un enlace doble y de un enlace t rip le. 
4. Completar e indicar los nombres de los pr oductos en las siguie~ 
tes reacc iones: 
CH 3-CH 3 C1 2 
(Q)z : ::: 
S. ¿De las siguientes reacciones cuUes son de sustitución y 
cuáles de ad i ci6n? 
a . CH 30 -CE 3 • Br 2 ----+ CH 3-g -eH 3 + HBr 
b. CH Z"CH-CH 3 • Cl Z ~ CHZ"'CH-CHZCl + Hel 
c. eH .. eH -eH z. , • HCN 
----
CH 3-1H-CH 3 
CN 
d. Q. Cl z --< O·Cl + Hel 
, . Q. ZH Z 
- O 
6. ¿CuAl es la hibridaci6n de S en 5C1 21 El ángulo de valencia es 
igual a 100°. 
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En esta unidad se introduce el concepto de electronegativ idad a 
fin de clasificar los dife rentes tipos de enlace . Se fo rmula la 
,egla de electrc ne utralidad y se discuten algunas estructuras de 
res~nancia. El concepto de electronegatividad se aprove cha para 
fijar las regla! de asignaci6n de nümerQS de oxidación en compue~ 
tos covalentes y s e discuten reacciones típicas. La electronegati 
vidad y la r eson ancia se usan finalmente pa r a discut ir la fuerta 
de un ácido y de una base. 
6.1 ELECTRONEGATIVIDAD ( T 
1 . Objet ivos 
1. Desc r ibi r enlace polarizado. 
2. Definir e l ectronegatividad a partir del exceso de eneTg~a 
en un enlace polarizado. 
3. Inferi r el grado de carác ter i6nico o covalente en un enla-
ce a partir de las electronegatividades de los átomos parti 
cipantes. 
4. Predecir ~l tipo de enlace entre dos átomos a partir de sus 
electronegatividades. 
5. Indicar la va r iaci6n per16dica de la electronegatividad. 
2 . Referencias 
Todos los objetivos s e tratan en el material de estudio que se 
expone a continuaci6n. 
3. Material de estudio 
Energia de enlace 
Conside remos una molécula diat6mica AZ ' cuyo diagrama de nive les 
de energla es el siguiente: 
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Sólo tOln3mos en cuenta los niveles más altos y por ra zones de 
simplicidad supon~mos que el át omo s610 tiene un electrón en este 
niv el . 
C~~ndo uno de l os 
-::Jt3 al niv el del 
do s electrones en el o r bital molecula.r (J" se ex -
• o rbital de antienlace (J" , la molécul a tiene 
un a cncrgia igual a la de dos átomos separados o ~ e a ~ la de un~ 
mo lécula disociada . Por consiguiente , la energía de ;nlace EAA , 
50: define como la diferencia de en ergía entr e (j y cr 
E;-,crg ia en exces o de un enlace coval ente polarizado 
Cc~si¿er cmos las l: res moléculas A2, 82 Y AB con los siguiente s 
:lla,; ;-amas de ni v e l es de energí a . Por r azones de simplicidad su po -
nemos que en el ni vel superior de los dos átomos hay un solo ele~ 
tr6n , y que los orb i tales moleculare s de menOr energía no contri-




Igual que para las moléculas homonuclea res, la energfa de enlace 
de la molécula Aa está dada p'Oi la d' f . d 
. 1 .. eienCla e energía entre 
los niveles coréespondientes a cr y rr Es decir , la diferencia 
en tre la lfnea punteada que indica el promedio de las energia s 
J~ A Y B, Y el nivel Cíequivale a l/lEAS' 
SI los átomos A y B tuvieran el mismo efecto sobre los electro-
nes.de enlace , cabrIa esperar que 1/2EAS fuera simplemente el rr~ ~~d lO de 1/2EAA y l/2ESS ' o bien EAS ~ 1/2(EAA ~ ESS)' Ahora ~len . si uno de los átomos (por ejemplO A} atrajera los electro-
ne s de enlace m's que el otro, se esperarfa que EAS > l/Z{EAA • 
ESS ) ' En tal caso, la diferencia 6, AS- EAS " l/2(EAA + Eaa) se l lama energla en exceso. 
La electronegat:vidad de un elemento 
:ntroducimos ahora las electronegatividades de los átomos A y B 
por medio de la relación : XA . XB • 0.10x( 6 AS) 1/2. 
Ejemplo: Tomemos el caso en el que uno de los átomos es el flúor. 
Para las moléculas HF , H2 Y F2 se tiene experimentalmente que: 
¿HF- 563 kJ/mol, EHH - 436 kJ/mol y EFF - 158 kJ/mol. Por lo tanto: 
6 HF~ EHF . 1/2(E HH + EFF ) • 563 1/2(436 + 158) • 26ó kJ/mol. 
As1 pues , XF - XH • 0.10x(266) 1/2 ó sea que: XH- 4.00 - 0.10x(266 
) 1/2 z 2.3, en donde se ha tomado XF-4 . 00 para el flúor. 
Este valo r difi~re en 0.2 del valor indicado en la tabla periódi-
1/2 • ;::a debido a que la fó r mul a XA - XB - 0. 10x( L!.AB) es aproximada. 
Las electronegatividades asi definidas se pueden usar pa ra deter' 
mi nar e l carácte r iónico de un e nl ace cova lente. La t abla periód! 
ca contiene una tabla de co nversión entre la diferencia de e l ec-
tronegat ividades y el porciento de carácter i6nico . Sin embargo, 
es preciso notar que esta equivalencia s6lo es una guia e n cuanto 
al c arác ter del enlace. Es necesario tomar en cue nta que normal-
mente dos metales forman ent r e si un enlace metálico, dos no-met~ 
les un enlace ccvalente y un no-metal con un metal un enlace i6ni 
A 2-
• Una fórmula mh precisa está dada por: AS - l DO(XA - XB) - 6.5 
4 (X A - XB) . 
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ce . Este último tlmbién se puede expresar asi: dos clementos de 
baja c lcnroncgatividad forman un enlace metálico, dos el emen tos 
oe a;t3 c¡c~t ronelat ivid ad } u n enlace covalente y un clemento de 
u~.a el~(troncgat¡v¡d3d forma con un ele~ento de alta alectione-
s;:¡t. · ... iJa.j oJn enl ac e i6nico . La electroncg3tividad es una r.¡edi da 
de la ~:;~cci6n qJC ejerce un elemento por los electrones en un 
l\ar : :'3 dife re:'!cia de electTonegat ivida des es de 4.0 . 0.9 
3.;, 10 que corresponde a l 91 \ de ca rácter i6nico. El so 
¿~O es ~n metal , así que el enlace es definitivamente de 
c .. rácter 16nic o . 
!Oz O: La difer~:lcia de electronegativ id ades es de 4. 0 - 3. 5· 
0 .5, lo que nos da un 6\ de carActcr 16n ico. Los dos ~ to · 
mes son no-metal es y el enlace será de ca r ácter covalente . 
;'&2 5'3: La d lfere:lcia de elect r onegatividades es de 1.9 . 1 . 0 • 
0 .9, es d~cir, el 19\ de ca rácter iónico . Los dos átomos 
son metal~s y el enlace se rá de ca rácter metálico . 
3F3 : La dife rencia á e electronegati vid ades es de 4. 0· .0· 
2.0 , o sea del 63\ de ca rácter ión i co . Sin embargo , como 
los dos á : omos son no-metales, el enlace es covalentc y 
muy polar lado . 
La dife rencia de electronegatividades es de 2 . 5 . 1.2 : 
1.3 , es decir, el 34\ de carácter i6nico . Sin embargo , el 
Mg es un netal y el r es un no -met al, el enlace es i6n i co 
pero con un carácter cova l ente. 
Va!"iación peri6dica de la elec troneg atividad 
En el siguiente diagra ma se indican las elec tronegatividades de 
ios elementos rep~esentativos (g r upo s 1 al VII ) y se ob serva que 
:a electronegativ i dad dec r ece cuando se baja en un grupo y c r ece 
co nforme se avanz a e n un período. En el grupo 111 hay cierta i rr~ 
gularidad después del Al. 
o .• 
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•• o • 2" H RIODO 
,. PUíODO 
. " P!fU'OOO 
, . PfRIODO 
TI p~ l!Ii Po At '0 PERIOoo 
1.0 l.' >.0 '. 0 ... 40 fL.ECTRONEGATIVIDAD 
4. Problemas 
1 . ¿Cuál de las sustancias PI 3 o PF3 , deberá formarse a part ir de l os elementos correspondientes, por medio de una reacci6n fuer 
temente exot~rmica~ 
Soluci6n. 
El fósforo y el yodo tienen electronegatividades que s610 dific· 
ren en 0.4. Por esto, la formaci6n del PI 3 únicamente será un poco 
exotérmica. El exceso de energia del enlace P--I, debido a su ca-
rácter i6nico parcial . será de: 100xCO.4}2 kJ/mol • 16 kJ/mol por 
cada enlace de éste tipo. En otras palabras: 
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3 p ~"2 12~ ?I 3 .. 48 U/mol 
?ot' el contrario, la formación del PF 3 debe ser fuertemente exo -
tfr~.ca ya qu e la diferencia en las electrOnegat i vidades es gran 
':c, i .9. Por lo tanto, 
Qf~: .GX(1 00X(1 . 9)2 - 6 .5x (1 . 9)4) ·829 kJ/mol 
c" .:cr.secuenc i5: 
?,::s' .~ ::2\.o;) -- PF; .. 829 U/mol 
2. :"5'; er.~rgías de enlace oel Ag Z y del Au Z son: 157 y 215 kJ/mol 
r.:'5.:c.:"':'v amente . Los calores de formación del AgCl (g) y del 
......... :. ~. sor. 57 r 189 kJ/mol, respectivamente. Hal lar los valores 
~e .¿ electTonegativid ad para Ag y para Au. 
3 . ¿Qué tipo de enlace existe en : 58' HF , Ni S, PbO , Se(s), Hz5 y 
: •. =.1 3 '? 
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6.2. Rt:GLA DE ELECTRONEUTRALIDAD y RESONAN'CI A ( T ) 
1 . Obj etivos 
1. Enunc i ar l a regla de la electroneutralidad y aplicarla p! 
TU esc rib i r las estructuras de resonan c ia de una molécula 
o d (! un ión . 
.2 . i(. eferenc ias 
Tocos los ob j etivos se tratan en el material de estud i o que 
se e x ?~n e a continuación. 
3. Material de estudio 
~a reg la de elec troneutralidad di ce que l as molécu l as est ab les 
poseen estructuras electrónicas tales que la carga eléctrica de 
caüa ~tomo es tá pr6xima a cero, es decir, ent r e - 1 y +1. 
La justificaci6r. de esta regla viene de un exámen de los valores 
de las energlas de ionización y de las afin i dades elec tr6ni cas 
de los átomos. la afinidad electrónica de l os átomos no-me tá licos 
son de l o rden de 350 kJ/mol para el primer electr6n anadido que 
conviertc al átomo F en el ani6n F o el átomo O en el aniÓn O 
Sin embargo, en general. la afinidad electr6nica para incorporar 
un segundo elect r Ón que convi erte el ani6n O en el 02- no es 
significativa, incluso si con ello se completa un octeto. La r~ 
pu l siÓn de las dos ca r gas negativas hace disminuir la atracci6n 
hacia el segundo elect r Ón, hasta casi igualarla a cero. 
Análogamente, los valores de la e ne r gia de la primera ionizaci6n 
de los Atomos metálicos va r ían de ce r o a 800 kJ/mol en tanto que 
los de la segunda ionizaci6n a lcanzan los 1S00 kJ/mol o más. Es 
poco probable, pucs, que un átomo que forma parte de una moléc~ 
la estable posea una doble carga, sea ésta positiva o negativa. 
La r egla de electroneutralidad se usa para describir el fen6meno 
de resonancia. 
A veces es dif i cil asigna r a una molécula o a un ión una estru ct~ 
ra elect r Ónica senc illa y Gnica. En necesario asignar a la mol! 
cu l a o al ión varias es tructu r as elec trÓnicas , siendo la mo l éc~ 
la real representada po r un especie de promedio de estas estrus 
turas. 
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Consideremos algunos ejemplos: 
CO.- Podemo s escribir tres estructuras. 
; c- o~ :c= o: y :c - O: 
Cuaócio se encuentran en estado neutro los átomos del carbono y 
oxígc n~ tiene n cuatro y seis electrones de valencia, respectiva-
ment e . En el caso, 
:c - o ~ 
c~ caroonc tiene a su alrededor tres elect r ones y por tanto una 
carga pos itiva, mientras que el oxigeno tiene siete electrones y 
por :,:, •. -':0 una carga negativa ; es deci r , la estructura se puede 
escribir como: 
• e- o 
En :3 siguiente estructura , tanto el carbono como el oxígeno sc~ 
neu:ros. Finalmente, eh :C==: O: el ca rbono tiene una cs rg'a negati-
~3 y el oxigeno una carga positiva , es deci r: 
De acuerdo a la regla de electroneutralidad, todas estas estruct~ 
ras sen pos ibles . 
.\2°, ' - Podemos escribir seis estructuras. 
• .2 .'+1 : ~ = ;.( "" 0 : W: N-!l: y :N- N:- O: 
- 2 .. 3 - 1 
· ~~- ~· _ ·o·' 
.. ' " .. ~ 
4 




·1 + 2 ·1 
:N= N- a: 
, 
Vemos que las estructuras 3. 4. S Y 6 violan la regla de electro· 
neu:r!lidad. por lo que s610 quedan las dos pr imera s, esto es : 
+ .-. 
:1\ = N = Ol y N :;¡¡¡ N - ~: 
?ara finalizar es:os ejemplos . consideremos el caso de l CO; - y 
escribamos las es:ructuras que son posibles . 
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Todas estas· eSt l'uctur3S concue rdan con la regla de electroneutra 
lidad e indican que e l orden de uni6n de cada enlace e - o es de 
, , 
'3 ' 
.'10 tocias las est ructuras de resonanci a implican enlaces polari2!. 
dos . Un ejemplo es el benceno, al que yCi se asignaron dos estruE. 
-:::uras; 
o o 
Examinemos la estabilidad del be nceno desde el punto de vista 
ene r gético. 
Co nsideremos primero el calor de formaci ón estándar, el cual ti~ 
ne el siguiente valor exper imental : Qf K 83 kJ/mol. 
Usando una de las estructuras de resonancia, podemos estimar el 
calor de formaci6n mediante la s e nergías de enlace. La reacción 
?o r considerar es la siguiente: 
6C( 5 ) + 3H 2 (g) 
--
O C&) 
Cuando ,. rompen 3 e nlaces H-H se absorbe 3 x 436 1308 kJ 
Cuando ,. evapo r an 6 C, se absorbe 6 x 715 4290 kJ 
Total 5598 kJ 
Cuando ,. forman 3 enlaces C-C, ,. produce x 344 '"' 1032 kJ 
Cuando ,. forman 3 e nlaces C:.:C, ,. pr oduce 3 x 616 1848 kJ 
Cuando ,. forma n 6 enl aces C- H, ,. pr oJuce 6 x 415 2490 kJ 
Total 537 0 kJ 
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Por lo tanto , el calor de fo rmación es de 5598 - 5370=228 kJ . Co!!!. 
p:¡rando este val or con e l experimental, vemo s que el benceno es 
145 kJ más estable de 10 esperado si la estructura fue ra: 
o 
[n ' .. In di<i gr ama de energia podemos escribir: 
[~ ;-____ "v' ___ _ ~228 kJ 
1-__ b_,_n_c_,_n_,_ ,_"_P,-. ___ -'8 3 kJ 
6C(5) + 3HZ(gJ 
'-________ '0 kJ 
Como segundo ejempl o consi de r emos los procesos de hid ro gcnaci6n 
oel ciclohexeno y de l benceno . 
El calor liberado cuando se adiciona una molécul a de hidrógeno 
al doble enlace del ciclohexeno es de 11 9 . 6 kJ/mol 
o [g) • ", [g l - O [ g ) • 119 . 6 kJ/m,1. 
Si la molécula de benceno tuviese la estructura: 
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neberia esperarse que el calor de hidrogenaci6n de sus tres enla 
ces dobles fuese aproximadamente el triple del calor de hidrog~­
naci6n del único enlace del ciclohexeno . Es deci r: 
o (g) .3",(g ) _ ~ • 3xl19.6 • 358.8 kJ/mol . 
E: valor experiJr.ental es, sin embargo, 208~4 kJ/mol, lo cual nos 
_nalca otra vez que el benceno es unos 1 SO kJ más estable de lo 
esperado si la estructura fuese: 
o 
En el diagrama de energía pOdemos escribir: 
o f-__________________ ~3~58.8 kJ/mol 
1-________ ~''''08. 4 kJ /mol 
o 
La energia de estabi 
lizaci6n es de 1505-
kJ/mol. 
Este exceso de energía estabilizador a de 150 kJ/mol se denomina 
energ í a de reso nancia del benceno. Se atribuye al hecho de que 
la mo l écula no puede r ep r esenta r se satisfactoriamente por una s~ 
14' 
la estructu r a , s ino qu e lógicamente debe exp r esarse como un h! 
b rida d e dos: 
o o 
La energ ía de resonanci a del benceno hac e qu e éste sea mucho m~ 
nos activo quí micame nte que los al qu enas u ot ras sustancias no 
sa t uradas . Así P,H e j ei:".p lo , la adición de una molécul¡¡ de h i¿T6g~ 
no ,¡, ;.<. de oen cc;lo pa r;;: fo rmar el ciclohexadieno , 
H 




:;0 es '..Ir.a reacción excrermica sino endotérmica . 
L . ~Q~é es t ruc t u~a de~e~[ asignarse a la mol~cula de ácido c i a~ 
~ ! ~r~co, la HCN o l a H~C . 
Soluc ión . 
:"a e :;tructura electrónica H- C;::\': hace qu e los átomos sean casi 
::e~::TCS . El carácter iónico p a rcial de los enlaces ( 4\ para H- C 
:' .~ ?<.or a cada e - N) indica ca r gas de 0 .04 p a ra el H, +0 . 17 para 
e l e y -0 .2 1 para el N, toda s las cuales son pequeñas y compatl 
bIes con el princ i p i o de electroneutralidad . En el HNC , la e~ 
: rL:C'::1,;ra H- ~ =C: a signa cua t r o electrones de valencia al N y 
ci nco al C, que corresponden, por tanto, a N+ y e 
=~ ca r&cter iónico parcial de los en lace s nos lleva a calcular 
las cargas +0 . 04 para el H, . 0.75 para el N y - 0 . 79 pa r a e l C. 
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Estas cargas de N y e son mucho mayores que las correspondientes 
a: la estructura H- C= N e indican inestabilidad. 
2. El cianuro y el isocianuro de metilo tienen igual composici6n 
y sus calores de formación son, de -88 y -150 kJ/mol, respecti v~ 
me nte. 
1Cuál de los do:> compuestos es H3C - CE N: ? 
Solución . 
=1 cianuro de metilo es más estable que el isocianuro en un v~ 
lor de 62 kJ/mo .l . Las estrucwras H3C- C- N: y H3C- N= C: cO:lti~ 
nen i~ual númer o) de enlaces, pero la primera , dado que determina 
carga5 eléctricas más pequeñas sobre los átomos que la segunda, 
es la más estable de las dos. De aquf que al cianuro de metilo 
deba asignársel>! la estructura H3C- C= N: y al isocianuro la 
H3C- N= C : 
3 . Asignar estructuras de resonancia en las que cada átomo mue! 
t re capa externa de gas noble, a los siguientes iones y moléc~ 
las: NO; (ión nitrato), NO; (ión nitronio), H3B03 (ácidO b6rico), 
03 (ozono) y N3CNO Z (nitrometano) . 
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6.3 . NÚ~¡E ROS DE OXIDACIÓN EN COMPUESTOS COVALENTES y 
REAce I QNES RF.J)QX 
1. Objetivos 
l. Enunciar y aplicar las r e gl as para de termi nar los núme r os 
de oxid ac i 6n de un átomo en un co mpuesto dado; 
Enunc iar y aplica r l as reglas para e l balanceo de reacci~ 
nes en sol uciones acuo sas . 
2. Referencias 
Los tema s enunciados en los objetivos se trata r án en el rnat~ 
r ia l de estudio . Información suplementaria se puede obtener 
en: 
¡ . Ande r P . Sonnessa A.J. 
Pri ncipios je Química . 
Ed . Limus a, M~xic o . 
:: . ~lasterton N.J. Y Slowinsky E . J. 
Química General Superior. 
Ed . In teramer ican3, México, 19 74 . 
3 . Mate rial de estudi o 
El número de ox idación de un elemento en un compues t o es la c a~ 
ga que pa r ece tener dicho elemento . El co ncepto de número de ox~ 
daci6n está íntimamente l igado con el intercamb io de electrones 
er.tre á t omos en una reacción química , como lo demuest ra n los sl 
gui entes e j emplos : 
!:\ ..! (s) ~ FZ(g} - ZNa F(s ) • Na , F 
l a cual rep resenta la t r ansfe r e nc ia de un electr6n del Na al F, 
f o rman do así un ión Na -+- y uno F-. 
H2(g) ... FZ(g) - ZHF (g} 
En esta reacci6n el electr6n de valenci a del hidr6geno es compa.!. 
tido con el flúo r pe r o está fue rtemente desp lazado hacia es te ú1 
timo debido a su gr an electroneg at iv i dad. En cuanto a la contab~ 
lidad de electron~s , parece razonable asignar los dos elect r one s 
'" 
compar~ido s al (tomo de flúor. De es a manera hemos dado una ca . 
g3 -, al flúor y . , al átomo de hidrógeno. Decimos que el flúo; 
tiene el núr.,ero de oxidación de -, y el hidr6geno el número de 
oxidación de +, . La reacci6n cons iderada representa el cambio de 
nl::ne r o de oxida c i6n de O a +1 para el hidrógeno , y de O a _, para 
el flú or , aunc¡ue en este caso no hay una transferencia completa 
d e electrones a¡,1 hidr6geno al flúor. Esta reacci6n la llamamos 
redox, y es ~na generaliz aci6n de una r eacci6n con transferencia 
real de electrones de un elemento a otro . 
El'. gene r al pOdrlamos defini r ahora el número de ox idaci6n de un 
elemente en un compuesto como la ca r ga q~e tendría dicho eleme~ 
t~ si ios electrones compartid os s e asignaran al elemenro mAs 
elec rronegativo . 
En el ag ua se asignan los elect r ones compartidos a l átomo de ox! 
geno por ser est.e el mAs electronegativo . 
+1 -II +1 
ti ~ ° ; H 
!le aquí re s ul ta qu e el núme r o de oxidación del oxígeno es -11 y 
e l del hidróge no +1. 
En el enlace co ... ·alente no -polar los el ect rones de enlace se divi 
den de manera u~iforme entre los dos átomos. Por e j emplo, en el 
HZO? el número de ox idación del oxigeno es -1 , mientra s que el 
d:ll :i~r~e~:: leSH+I, como se ve de la estructura electrónica: 
+1 -1' · -1 +1 
Se debe advertir que el número de oxidación de un átomo en un 
compuesto covalent e es 5610 un concepto artificial. A diferenc ia 
de la carga de un ión, el número de oxidaci6n de un elemento no 
puede determinarse expe r imentalmente. El átomo de hidrógeno en 
HF o en HZO no lleva una carga positiva completa. Su número de 
oxidación r epresenta una especie de "seudo car ga". 
El número de oxidación de un elemento en un compuesto puede d~ 
terminarse de forma sencilla a partir del siguiente conjunto de 
reglas: 
1. El número de oxidación de un átomo en un elemento es cero. Por 
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ejemp lo, en e1 2 y P4 el número de oxidación de cada átomo es 
cero ; 
2 . El numero de ox idación de un átomo en un compuesto i6nico es 
igual a la carga sobre el átomo'Ccon su signo) . En e: co~pue! 
tO ,\ael, el sodio 'tiene número de oxidación +f y el cloro ti~ 
nc n~mero de oxidaci 6n -1; 
3 . El núme r o de o~ldaci6n de un átomo en un compuesto covalente 
es igual a la ,:arga que tendria dicho átomo si el compuesto 
tuviera realmente la fo rmulación i6nica más probable. 
Para ilustrar el us o de la regla 3 se puede recu rrir ~ la ta 
b'a siguiente' o 
Compuesto Elemento más Formulación .\Úme ros 
electrOnegativo íónica d, oxiciación 
BeL Cl B3 ... lCI 
o 
B(IIl ) , CH-T) , 
5 40 
, o 
OCoLJI SO, O 20- S(:!'V) 
.\'H. ~ ,,3 ... 3H + ~!(II¡), 
1f ¡ 1 J JI , 
'o Cr+ 6 40 2-erO; O Cr(VI ) , 0(- r 1) 
4 . La suma de los números de oxid aci ón de todos los átomos en 
un:! molécul a neut ra es igual a cero y en un ión es igual a l a 
ca rga del ión. 
A fin de aplicar eStas reglas con facilidad, es útil saber 
.;ue el oxigeno t iene número de ox i dación -II en todos su::. com?ue~ 
:os, salvo en los pe róx ido s (HZO
z
' NaZO Z' cte . ) y en los compue~ 
:os con el flúor (FZO). En los peróxidos, e l número de oxidaci6n 
es -1 y e~ el FzO es " Ir. 
Asimismo , el hidr6geno tiene número de oxid a ción +I en todos sus 
compue stos, salvo en los hidru r os . tales como el LiH y ~.15HZ ' en 
lo s qu e el número de oxidación es - l . 
Lo s co nceptos de oxidación y reducción se definen en forma muy 
se nc il la a partir de los números de oxidación. Decimos que un el~ 
me nto se oxida en una reacción cuando su núm e ro de ox i dac i ón a~ 
menta . Cuando el núme r o de oxidaci6n disminuye , el eleme nto se r ~ 
duce . Por e j emplo, la producción del amoníaco a partir del nit r 2-. 
geno e hidrógeno implica una oxidación del hicir6geno y una reduf. 
ción del nitrógeno. 
'" 
n concepto de número de oxidaci6n es útil. sobre todo, en el b!!. 
lanc eo Jc reaCClones redox en medio acuoso, sea este lcido bis! 
~o o neutro. El punto pr incipal es que los cambios en número s de 
oxid aCión dehen equilibrar se en una reacci6n redox . Igua lmente 1m 
portante es la conservación de la carga eléctrica)' del número de 
.::otda elemento e~ la reacción qu! mica. Existen dos métodos sistem~ 
ticos para el balanceo de reacciones redox: el método de 5emirea~ 
~i6n y el método de reacci6n completa. 
l. Método de scn,ireacci6n 
Consid eremos la reacci6n 
- 2 - zoO Mn0 4 .. S03 -'Mn + S02-, 









es decir. el Mn se reduce y el S se oxida. 
Escribamos aho r a: 
R. Mn(VIl) + Se-- Mn (Il) 
O. S(IV) - S(VI) .. le 
-11 
1 -0, 
Para que haya una tran sferencia completa de elec trones debemos 
multiplicar R. ~or l y O. po r S, es decir : 
R. ll.ln(VIl) .. lOe-__ 2Mn (I1) 
O. S5 ( IV )--S5(VI) + IOe-
Luego 
R. 
escribimos las especies i6nicas correctas, 
- - 2+ lMn0
4 
+ l De __ 2Mn 
o. 2 - 2 - . S503 - 5504 .. l Oe 
En solución lcida se balancea ahOra la carga mediante protone s H* 
y en soluci6n blsica mediante OH-. 5i la soluci6n es neutra, se 
utilizan H+ 6 OH- pero s610 en el lado derecho de las semireacci~ 
nes. Supongamos que la soluci6n en este caso sea lcida. Por lo 
tanto, 
R_ 2MnO; lOe 16H+_ 2Mn 2+ 
2 - 2 - + O. 5503 --55°4 + lOe + l OH 
Finalmente ba l anceamos cada semi reacci6n r especto al hidr6geno 
,,<1 
oxí geno) añadiendo un númer o adecuado de molé cul as de agua, 
~ - .. 2" 2 ~'n0 4+ lOe" 1611 _ U,ln ... 811 20 
5.s0~· ... SHZ O - SSO¡- ... lOe' .. 1011+ 
Como ú lt i mo paso sum arnos l as dos 
SS O ~- .. 6H~~2Mn2+ 
, 
2 . Hétodo de Teae .:i6n comple ta 
semi-reacciones: 
SSO¡ - .. 3HZO 
Conside remos la m:sma reacc i ón per o en sol uc i6n básica. 
- S 2 - 2+ ~O '4--Mn O ... " 03 _ Mn ... .., 
Escribimos primero l os númerOS de oxidación: 
VI I 
>In 
- 1 I IV 
O ~ ... S 
-Ir Ir VI -11 
1-
0 3 - Mn .. S 04 
es decir, Mn aumC j ta 5 y S disminuye l. 
Es to l o expresamos de l a siguiente manera: 
y S, ' \ 
Mul tip licamos aha Ta ~rn pO r 2 y S por S a f in de conse gui r que e~ 
aume nt o total sea igual a la disminución total: 
- 2- 2+ 2-ZHnO~ .. 5503 - m!1 .. 5504 
Debido a que la c~rga eléc trica se conserva , ésta de be se r !a m i~ 
ma e n ambos lados de la ecuación. En el lado izquierdo h~y - 12 Y 
en e l lado derecho - 6 . Puesto que la solución es básica , usamos 
60H en e l lado de rec ho . 
2MnO~ + SSO~-~2Mn 2 + T SSO¡· T 60H 
Asimismo, el núme~o de átomos de hidrógeno debe ser el mismo en 
ambos lados . Vemos que faltan 6 hidrógenos en el lado izquierdO, 
por lo que se añaden 3 molécul as de agua en dicho lado, esto es: 




0 __ ZMn 
1. Ind i que el númer o de oxidación de cada átomo en Mo03 , CH 40 , 
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2-
HZOZ ' Cr Z0 7 HZS03 ' ZnW04 y NO~ . 
2 . Identifiqu e en cada una de las reaCciones. 
Ni(s) ... Cl z(g) - Ni
2+ (aq} ... 2C¡-(aq) 
3CIZ (aq) ... 6CH (aq)~5Cl (aq ) ... CIO~(aq) .. 3H
Z
O 
a. El elemento oxidado . 
b . El elemento reduc ido . 
~ . El agente oxidante 
d . El agente reductor . 
j . Sabi endo que en cierto compuesto de Na , el y o , los números 
de ox id aci6n de O, el y Na son -JI, +VI I y +r, respectivament e , 
i ndique la f6 r mula del compuesto. 
4 . Considere que las siguientes semirreacciones ocur r en en medio 
ácido: 
zn(s) _ zn 2+ (aq} 
2-SO ( aq ) - saZ (g) 
Ca 2+( aq) _ Ca(s) 
2-Pb(s} ... 504 (aq) - PbS0 4 ( aq ) 
Sn 4+ ( aq) _ Sn 2+ (aq ) 2· 3 + Cr 207 (aq ) -- Cr (aq) 
NO(g) - NO;Caq) el ( aq) --CI Z{g) 
a . Clasifique cada semi reacción como oxidación o reducc ión. 
b . Balancee cad a semi r eacci6n. 
5. Balancee las s iguientes reacciones redox: 
a. Cu (s) - 2' N03 (aq )--.-Cu (aq ) ~ NO(g) So lución ácida 
b . ° 2 (g) SZ- (aq) ___ Ses) Solución básica 
c. H2OZ(aq) 
Z - 3~ Cr Z07 (aq ) --Cr (aq ) ~ °z (g) Soluci6n ácida 
d . MnO~ ( aq ) SO; - (aq) __ MnOZ (s) 2 -~ S04 (aq) Solución neutra 
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6 . 4 . REACCIONES T ) 
1 . Objetivos 
1 . Aplicar lo:; conceptos de e l e c t r onegat iv idad y de r e sa na!!. 
cía pa r a r dacionar la fue rz. a de un á c ido con su e structu ra; 
r a ; 
2 . Discrimin,;.:' entre ácidos y bases, fuertes y débiles; 
3 . Esc-ri b ir y bal ancear reacciones de á c ido - base. 
2 . Reierenc ias 
HolulT . . J.R. 
Introducción ¡L los Principios de la Quimi ca. 
Ed . Limusa , México. 
3 . Mate rial de Es tudio 
.~c i dos 
[n la un idad 3 se defin ió un ác ido como una sustancia que puede 
ceder o lib ,, :-a r prot on es . En me d io acuoso , un ác ido se manifie ,! 
ta pOr la fo :rmac : bn de ione s hidrónios: 
HA HZ0 --..A + H30 + 
Es t a rel ación e s estr i c tamente c orrecta s6lo pa ra ácidos fue~ 
tes , como HZS04 y HN03 , Pará áci dos débiles, s 610 una fracción 
d e la s mo lécul as HA s e disoci an , por lo cual la ecuaci6n de 
~eacc i ón se debe e sc r ibir: 
HA .. i-I20~A H30 + 
Cuan t o ma yo r s ea la fuer za del ácido , tanto mayo r s erA la fra~ 
c i6n de la s mo léculas de HA que se disocian. 
Desde e l punto de vista estruc tural, la fuerz a de un Acido HA 
depende del ca rác ter ión ico del enlace er.tre H y A, asi como de 
la est ab i lidad de l ión A-. En la serie: CH4 , NH 3 , HZO Y HF, el 
c arác t er ión ico del enlace entre H y A aumenta de izquierda a 
d erecha y l a f uerza de l ác ido también. El metano, como la may~ 
rí a de los hid roca r buros , tiene una ac i dez desprec iable en el 
ag ua. El amon íaco tam bi én tie ne una acidez despreciable en el 
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agua, pero ya t!l agua es un áci do , aunque extremadament e débil. 
El IlF es incue !itiona blemente un ácid o en soluciOn acuosa, pero 
todavia es un !cido débi l. 
Po r o tra parte, la acidez aumenta en la serie fiF, He l, HBr y HI, 
por lo que se ve que el carácter i6nico s610 es un factor. ya que 
l os enlaces de todos estos ácidos son semejantes . El o tro es la 
~stabilidad del Ión A- , tanto mayor cuanto más des localizada e~ 
t é la carga . Asi 1- es más est able que Br-, Br más que el-, e l 
más que F debido a que e l tamaño de los iones sigue el o r den 
1 - > Br - 'J el .) F 
El fenómeno de resonancia también puede cont r ibuir a la desl oe! 
l izac i6n de la ca r ga . Po r ejemplo , los ácidos ca r boxilicos 
9' 0 
R - C 
'OH 
son ácidos débiles, en tanto que los alcoholes R- CHZOIi tienen 
acidez despreciab le en el agua. Esto se debe a que e l ión 
es estabilizado por resonancia, esto es: 
Sucede lo mismo con la mayor parte de los oxiáeidos. es decir, 
5cidos que cont ienen oxigeno. Por ejemplo, respecto al ácido ni 
trteo, el ión nftrico es estabilizado: 
rO =N /0]-_ íO- N "",O j~._...rO_ N /O j-[ "O l "O [ ~O 
Normalmente la fuerza del ácido es mayor cuanto m&s oxigeno ti~ 
neo Asi", la acidez aumenta en la serie: HZS. HZS03 y HZS04; y 
también en la serie NH 3 , HNO Z y HN03 . 
15. 
Base s 
Una base es una sustancia capaz de aceptar pr otone s. En medio 
acuoso se manifiesta por la formaci6n de ioneg oxhid r ilos 
B + HzO- BH+ + OH-
Para poder aceptar un 
necesario que la base 
de esto son los iones 
las HZO y NH3 , 
0 2 - HZO - OH'" OH 
NH3 HZO - NH; + OH 




un par libre de electrones. Ejempl os 
- 2 - :3-OH , C03 y P04 • asi como las moléc~ 
Las bases fuertes conti enen po r lo general 02- u OH- I tal como 
es el ca so con N~OH . KOH , NazO, KZ O. Ca(OH ) z' Ba(OH)z' BaO y 
CH30Na. Éstos se encuentran completament e disoci ados en agua. De hecho, 
el ión 02- es una base tan fuer t e qu e no puede exist i r libr e en 
agua. 
. ,-El ion P04 es una base med i anamente fue rte en tan t o que 
y ~H3 son bases débiles. Para las base que no son fu ertes 
mos escribir la ecuaci6n de reacci6n como s igue: 
B + H Z O~BH+ + OH 
CO z -, 
deb~ 
Hasta ahora nos ternos limitado a esc r ibi r las r eacciones ácido 
base en f orma i6nica , 10 que es correcto porque en soluci6n es 
asi como se llevan a cabo. Sin emba r go , debe aclararse bien que 
esos iones no existen en estado libre mls que dent ro de la sol~ 
ci6n , después de la disociaci6n. 
Esto quiere dec ir, por ejemplo , que si quisi~ramos llevar a c~ 
bo una reacci6n con el ión cloruro, Cl- , tend r iamos que emp l ear 
alguna sal que 10 contuvier a, po r ejemplo el NaC l o i ncluso el 
HCI , dependiendo de la fi na lidad de la reaeci6n. 
Consideremos una de las reacciones mis impor t an t es ent r e las lel 
do-ba se: ' la que se lleva a cabo ent r e un lcido f uer te y una base 
fuerte, por ejemplo, el HCI y e l NaOH. No podemos esc r ib i rla c~ 
mo NaOH + HCl puesto que ya sabemos que, al ser f uertes, ambos 
compuestos están totalmente disociados en solución, así que te~ 
driamos que escribir: 
N, . el 
Desde luego, no hemos escrIto NaCl pues ya sabemos que este co~ 
puesto tan iónico , también es tá totalmente disociado en agua. 
5i~ embargo, l a forma más correcta de escribir la reacc ión es 
:> i mplemente: 
¡.t + OH~H20 
~n esta reacc ión no incluimos los contra iones Na + y el-o La T~ 
~ ón es simple : el Na+ es un i6n que, por todo lo anteriormente 
expuesto, tien~ carácter ácido, pero infinitamente débil. De l a 
misma forma . el Cl -, aunque básico en teoria , es una base extr~ 
madamente débil. Así , no tienen ninguna influenci a sobre la rea~ 
ción entre el ~ rotón y el oxihidrilo. 
Como regla bastante general, no debe tomarse en cuenta la aci 
dez o la basicidad de los contra iones de las bases de los áci 
dos fuertes. Por ejemplo, es despreciable la basicidad de los 
iones Cl-, NO; . C10~ , porque corresponden a los ácidos fuert es 
. . HC1, HN03 y HCl04 . De la misma forma, la aCldez del Na o del 
K'-, contraiones del Na OH y del KOH , es despreciable. No es ese 
el caso de algunos iones metálicos hidratados: el A13~ y el Fe3 ~ 
tienen una acidez apreciable, por lo que en el caso de los c! 
tiones, es más difícil generalizar. 
Volvamos ahora al solvente, el agua. Ya en la unidad 3 lo defi 
nimos como un anfótero. En efecto , aunque se trata de un ácido 
y de una base extremadamente débiles , puede actuar en una o en 
otra forma. De hecho, podemos imaginar la reacción entre dos m~ 
léculas de agua como una reacción ácida-base, en la que deberá 
haber transferencia de un protón: 
HZO ~ HZO ~H30~ • OH 
ácido base ácido base 
ZH Z° .;¡::!!H3O+ o más sencillamente 
- . • OH O sea: . OH HZO_ H 
'" 
Cualquiera de estas tre s últimas reacciones (que , de hecho, son 
una sola) representa el fen6meno por el Cual el agua se disocia 
a si nlisma, conocido como autodisociaci6n del agua. 
Es claro que, debido a la extrema debilidad del agua como ácido 
y como base , esta reacc ión casi no se real iz. a, 10 cual se pone 
en ev idencia por las pequeñísimas concentraciones de los iones 
resultantes. Lo i mportante es que estas concentraciones son 
igual es entre sí. En efecto, en agua pura las concentraciones de 
+ - -7 H30 Y de OH SOft muy pequeñas y ambas iguale s a 10 mol. Se di 
ce entonces que ~l agua es neutra. Cuando al agua se le añaden 
iones H30+ por la adic ión y disociaci6n de un ácido , la conce~ 
traci6n de estos iones es mayo r que la de l o s iones OH y obvi~ 
mente el agua ya no es neutra, sino ácida. Lo inverso sucede 
cuando se tiene una solución de una base y los iones OH exceden 
• a los H30 . Se tiene entonces una soluci6n básica. 
Por medio de una relaci6n matemática, se ha construido una esca 
la muy práctica en la que se expresa en forma logaritmica la 
concentraci6n de ione s H30+. Aunque en su origen se llam6 escala 
de Potencial Hidrógeno, este nombre no quiere decir realmente n~ 
da y basta referirse a ella como la escala de pH. Es ta e sca l a 
consta de 14 uni¿ades. El punto 7 representa la neutralidad. 
Cualquier valor inferior a 7 indi ca que la solución es ácida y 
cuanto menor sea el número tanto mayor será la acidez de la so 
lución. 
-1_ b.,icidad 
o'--:;=======~==--,r--:========~;--¡I' au~enta la aumenta la 
acidez 
acide z basic idad 
Es obvio que los valores de pH superiores a 7 son caracteri~ 
ticos de las soluciones básicas y que mientras mayores sean e! 
tos valores, más básica será la soluci6n. Aunque a veces en la 
pr áctica pueden aparecer valores pH inferiores a cero o mayores 
de 14, éstos no tienen significado desde el punto de v i sta de 
la s reacciones e~ soluci6n. 
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Para concluir el estudio de las reacci ones falta aclarar que s~ 
lo nos hemos r eferido a dos tipos de reacciones: las que se real!. 
zan por transferencia de electrones, reacciones redox , y aqu~ 
tiPoS en la~ que hay transferencia de un prot6n, reacciones ácido. 
base. 
Existen muchí s imas otras reacciones en las que se transfie r en 
otras partlculas, que no son ni el electr6n ni el protón, tales 
. " ... - " -
.:or.:o el lon As¡ , la molécula NH 3 , el lon el , etc ., y todas se c2. 
~ocen, en general, como reacciones de complejos . Aunque no pr 2. 
fun¿izaremos en ellas , la teoria general de las reacciones les 
es también aplicable. 
Una última aclaraci6n muy importante es que las reacciones t otal 
~en te simples, en las que s6lo se transfiere un tipo de partic~ 
la, son pocas. Lo más común es encontrarse con reacciones mi~ 
tas en las que, en forma simultánea, se transfieren partículas 
Jiferentes. Un ~jemplo muy claro es la reacci6n (22) de la un~ 
Jacl 3 , donde hay transferencia de electrones y de protones. 
En el laboratorio podemos ver cómo ~nas reacciones influyen s~ 
bre otras, o sed, estudiaremos las reacciones mixtas, que son 
l~s más comunes en la práctica. 
4. Problemas 
1. Indicar, 
a . NH; 
b . H,O 
,. ¿Cuáles 
¿Cuáles 




en cada caso, el ácido más fuerte: 
y NH; 
Y H,S 
de la s siguientes moléculas 
° 
iones ,on ácidos ? 
,on bases? 
HS: HelO, OH y 
y balancear las s i guientes reacc iones de ácido-base : 
, 
clorhidrico con amonlaco. 
nitrico con sulfuro de sodio. 
sulfúrico con carbono de potasio. 
,y 
4 . Explicar por qué se dice que el agua es un anf6tero. 
5. ¿Cuál es la util idad de la escala de pH? 
6 . Se tienen las siguientes soluciones. Indicar qué carlcter 
ácido o básico tiene cada una. 
pH 
Soluc ión A 3.2 
B 7.' 
C 8 .5 




1 . Sefialar el tlpo de enlace (i6nico , covalente o 
10$ si&uientes compuestos: CaD, NO Z 
met1ilico ) en 
• NiAs y NZH4 
2. Escribir en ("de n descendente de electronegatividad, los si. 
guientes elementos: el, 0, Be, es y s. 
3 . Estimar, a partir de las diferencias de electronegatividad, 
cuáles de las siguientes moléculas N1-!3' NF 3 , NC 13 , NBr 3 y NI 3 
tiener. calores de formaci6n positivos y cuáles calores negativos. 
4. Indicar el número de oxidación de cada elemento en los compue~ 
,-
tos siguientes: ASZOj • CC1 4 Cr04 , MnZO j , VS04 ' NaVO j , 
VOC1 2 ' Ag Br , RbZO y UOZBr 2' 
5. Balancear 1 a~ siguientes reacciones r edox: 
;\. Al OH AI0 2 ", (sol. b6.s iea) 
b . Sn NO: 5n02 N~2 (so l. ácida) , 
c. ASZ 03 . 1, ASZDS· 1 (so l. neutr a) 
6. ¿De los siguientes iones o moléculas , cu~les son ácidos y 
cuáles bases? 
7 . Se tiene una serie de soluciones A, B, e , o y E cuyos valores 
de pH son 7.8,0.5,2.5 , 10 . 6 Y 8.8, respectivamente. Indicar qué 
ca racter ácido o básico tiene cada una. 

U N J DAD 7: ENLACE METÁLI CO 
CONTENiD O 
7. 1 ~ODELO DEL MAR DE ELECTRONE S LIBRES (T) 
7. 2 ~ODELO DE ORBITALES MOLECULARES PARA UN SÓLIDO (T) 
Part i ciparon e n la elaboración de esta unidad: 




~a mayo r parte de los elementos quimicos son metales. En estado 
pU TO o en aleaciones son de gran uti lidad para la i ngen iería de 
::1 00.s. su male¡;bil idad, ductilidad, dureza , resistenci a , así c-;;;. 
m" a sus ;>Topüdad es térmicas, eléc t r ic as y magnéticas . En esta 
u~ idad estudia remos dos de los modelos m~s impor tantes de los me-
:,;le s; <!l modelo de elec trones libres y el modelo de orbita les 
r7lc:c.:u lares . 
7.1 . MO DELO DE ELECTRONES LIBRES ( T ) 
, . Objetivos 
1. Describir el modelo de electrones libres para los metales y 
emplearle para explicar la conductividad térmica y eléctrica 
de los mismos. 
2. Indicar los alcances y limitaciones del modelo de electrones 
libres. 
1. Mate r ial de Estudio 
este modelo fue el primero que se propuso para explicar cualitati 
vamente la alta conductividad eléctrica y térmica de los metales. 
~escribe la estructura met§lica como un conjunto de iones positi-
vos acomodados en una red cristalina, en tanto que un número 
equiva l ente de ~lectrones se mueven libremente entre los iones p~ 
sitivos . El modelo representa la realidad sólo en caso de los m~ 
tales alcalinos . y, en menor gra do, para los metale s alcalino térreo s. 
Para los metales alcalinos y alcalinot~rreo s el número de electr~ 
nes de conducción por §tomo es igual al número de electrones de 
valencia. Po, ejemplo, en el caso del sodio , 
'" 
estructura , nive l 
atómico 
" 
puede representar de lo manera siguiente: 
N' • N' N' • N, • N, 
e e e e 
• N, • N, • N, • N, • No 
e e e e 
• • • 
· N, N, :-la N, Na 
e e e e 
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En presencia de en campo eléctrico exte rno, los elect r o nes se 
mueven hacia el polo positivo y. cuando e~iste una diferencia de 
temperatu ra, los electrones transportan energia en forma de calo r 
de las regiones de a l ta temperatura a las de baja temperatura. 
El modelo de electrones libres proporciona una explicación rud i · 
mentaria de la ley de Ohm, de la relac i ón entre la conductividad 
eléctrica y la térm ica, así como de la emisi6n de electrones de 
!a supe r ficie del metal cuando se encuentra a altas temperaturas. 
La defici encia s del modelo de electrones libres son las siguientes: 
1. No explica po r qué algunos elementos son aislantes o semicondu~ 
to res y otros conductores. 
2. No fundamen ta el número de electrones de conducci6n. 
3. No explic,a cómo depende la resistencia eléctrica de la ter.lper~ 
tura, tanto en el caso de los metales como en e l de los semi· 
conductor es. 
'" 
7.2 MODELO DE ORBITALES ~IOLECULARES ( T ) 
1. Objetivos 
1. Describir el modelo de orbitales para un sólido. 
2. Dibujar los diagramas de energía para un metal, un semico~ 
ductor y un aislante . 
3 . Oescribir el fenómeno de conducci6n eléctrica según el mod~ 
lo de orbitales moleculares. 
4. Dibujar d i agramas de energia para diferentes me tales: ale! 
linos , alcalinot6rreos, Al y un met'al de transición. 
2 . ;'.lateríal de ~studio 
En la unidad IV se mencionó que en un a molécula diatómica homon~ 
clear cada orbi~al atómico da lugar a dos orbitales molecula r es, 
uno de enlace y otro de antienlace. 
Ahora bie n. si consideramos el s6lido cristalino de N átomos cerno 
una estructura r.lolecular gigante. se formará una banda de N orbi-
eVo 
- 2 ol-li.i--+-I----+---I 
2' 
o 
tales correspondiente a cada 
orbital atómico. Se puede demo! 
trar que estos orbitales tiene n 
e nergías, muy cercanas de modo 
que la banda de orb~tales de h~ 
cho forma una banda de energía. 
Sabemos que en cad3 orbital ca -
ben dos electrones, así que en 
la banda de energía se pueden 
acomodar 2N electrones. La sep~ 
ración entre dos bandas vecinas 
disminuye cuando decrece la di! 
tancia interat6mica tal como lo 
muestra la figura. llegando al 
extremo de que dos bandas se 
traslapen entre sí. 
16' 
Puesto que cada banda necesita un namero par de electrones para 
llenarse , es ohvio que cualquier elemento con ~n namero impar de 
electrones de valencia tendrA bandas parcialmente llenas. Una 
excepción ~e presenta si el elemento forma c r is tales moleculares 
con un número par de átomos en cada molEcula. Esto ocurre en los 
siguientes elementos: B{B,Z)' N(N Z) ' F(Fz). Cl(CI 2), Br(Br Z) y 
I{IZJ · En el paréntesis se ha indicado la molécula formada. 
Pa,a los elementos con un name ro par de electrones de valenci a , t~ 
das las bandas e!;tar1ín vachs o llenas si no hay traslape. S6lo 
puede haber bandas parcialmente llenas en caso de que dos o mAs 
bandas se traslapen. 
Ahora bien, en elementos cen bandas parcialmente llenas exis te la 
posibilidad de que algunos electrones pasen de un nivel de menor 
energía a otro de mayor energía por la acción de un agente externo, 
tal como ocurre en el caso de una diferencia de po tencial o de 
temperatura. 
Cuando un electrón pasa a un nivel más alto, adquiere energía cl 
nética, es decir, se acelera. Esto no es posible en una banda ll~ 
na porque no hay niveles disponibles . La figura siguiente muest ra 
el mecanismo de la conducción electr6nica . El movimiento neto es 
hacia el electrodo positivo. Los electrones que se ace l eran hacia 
este electrodo se excitan a un nivel de mayor energía (1). Los que 
se mueven hacia el electrodo negativo se deceleran y bajan a un ni 
vel inferior (2) . 
+ 
-+ ~\\,I -: <>--<> 
_0 P 5\ °1°_ <>--<> + Ej • ° ° ° Q"O -+ I ...... , /...-+ QuO ° ,0 ° -
+ 1---" j- I- :::1 • + 
.9 ° °,1°9/ ....., 
-+ oJo \O~O ° ( ..... ..... 
.. 
, v~ ·..,~ "" + 
La existencia de bandas parcialmente l l enas confie r e, pues, al 
e l emento una alta conductividad eléctrica y térmica. Por consiguie~ 
te, llegamos a las siguientes concl u siones: 
'07 
Conductor: Un ~lemento o compuesto que tiene bandas parcIalmente 
lleras. 
Ai s lan te: Un Elemento o compuesto que tiene todas sus bandas ll~ 
nas o vacías. La diferencia de energía entTC la banda 
llena de mayor energía y la banda vacía de menor ener-
g1a se l lama la br ecna de energía . 
Es-:,:; ilT¡plic3 que los elementos con un n(¡mero impar de electrones 
~n l a c apa de valencia son conductores a menos que formen moléc~ 
la s con un núme ro par de átomos, como lo hacen lo s elementos; B, 
U. p. F. Cl, al" y 1. 
Pvr O t~o lado , debido al traslape de las bandas s y P. los el eme~ 
ros alcalinotéTTeos , así como el Zn, Cd , y Hg serán conducto res . 
LOS eleme n t os de transición con la subcapa d i ncompleta son condu~ 
to res, ya que la banda d es t á parcialmente llena . Las tie rras r~ 
ras t ambi é n son conducto r as , deb ido a que la s bandas Sd, 6s y 6p 
se t ·rasl apa n y en ningún caso se llenan comple t amente. Para estos 
el eme:"ltos , la banda f co nsis t e de una seri e de nivel es discretos 
que po r es tar muy ligados al núc leo, no inte r v i ene n en l a conduf 
cj6n e l ~c tri ca y térmica. 
la s figu r a s sigJientes mu estran el diag r ama de energia para una 
se r i e de el emen tos. Las d i f erentes bandas han sido desplazadas 





El sodio tiene un s610 electrón en el orbital 3$, el cual pued e 
cont~ner dos ele=trones en to tal, Por lo tanto, la banda 35 deb~ 
r& estar semillena. De hecho, la banda 3p cubre la parte superior 
de la banda 3s como se muestra en la figura. Esto implica que u~~ 
fracción pequeña de los electrones se encuentran en la banda 3p. 
Los demás metales alcalinos tienen una estructura de bandas muy p! 





El magnesio tiene dos electrones en el orbital 35 . Con esto' se ll~ 
naria por completo la banda 3s si no fuera por el hecho de que la 
banda 3p ·traslapa a la 3s. En la banda 3s queda pues una fracci6n 
pequeña de niveles disponibles, mientras que una fracci6n equiv~ 
lente de electrones se encuentra en la banda 3p. Los diag r amas de 





El aluminio tiene dos electrones en el orbita l 35 y uno e~ el o~ 
oira l 3p . En consecue nc ia, la banda 35 está llena, mientras que 
la ba nda 3p está parci almente llena. Las dos bandas se trasl apa n 






En el cobre los orbitales 3d están ocupados y el orbital 45 t iene 
un solo electr6n. Po r esto, l a banda 3d está llena y la 4s semi-
llena. 
Ad emás, la banda 4p cae tot~lmen te dentro de la banda 45. Los elef 
trones 3d están muy ligados al núcl eo , lo que implica que la ban-
da d es muy est r echa. La estructura d e bandas de los me'ta l es no -





El fierro tiene se is electrones en los orbitales 3d y dos en el o~ 
bital 45. Por cons iguiente, tant o la banda 4s como la 3d estarán 
parcialmente l lenas (la banda 3d cae dentro de 45 ) . En la parte 
superio r de la 45 se encuentra la banda 4p que está vac ia. El fi~ 
Tro pertenece a l a primera serie de transici6n. En muchos aspectos , 
las propiedades de estos elementos son parecidas. Existen, sin e~ 
bargo , propiedades que dependen es trictamente del grado en que la 
banda 3d est§ llena. Tal es el caso del fe r romagnetismo que se p r~ 
senta en los eleQentos Fe , Co y Ni, en l os cuales la banda 3d e~ 





2 5 + 2 , 
DIAMANTE 
El diamante tiene dos átomos en la menor celda unitaria de su es-
tructura c~istalina. Cada átomo oe carbono tiene cuatro elec trones 
en la capa de valencia, lo que da un t o tal de ocho electrones por 
celda unitaria . Estos ocho electrones pueden llenar las bandas 
Zs y lp . La siguiente handa 35 está vacía y el diamante es un &is-
lante. La brec ha de energía Eg es de 5.5 eV o 
La de finición de aislante se puede refinar en funci6n del valor ce 
l a brecha de energia . Si ésta es grande . mayo r que 4eV , el s61ido 
se r á aislante. Por el contario, si la brecha es menor de 4eV es 
?osib l e , a tempe r atura ambiente, excitar una peque~a f r acción de 
electrones a la pr imera banda vacía, formando qsí un par elect r 6n-
ag u jer o . Es t os pares permiten conducción el~ctr ica aun que la co~ 
duc t ividad no es ta n grande como en el caso de metales . Los eleme~ 
tos y compu es to s con una br echa de energía menor de 4eV se llaman 
semiconduc t ores. En la siguiente tabla se encuentran los valores 
de Eg para una ser i e de semiconductores comunes. 
BANDA VACIA 
BRECHA DE ENERGíA Eg 
~ ~-==-- - -
BAN DA L.L.ENA 
.: ----= --=-~~ ~---:--=-=--- --=-
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Pr d d CEle a 
" 
d e ser.ncon d uctores comunes , 
I ~l;¡teTial brecha de energía conductividad intrínseca 





I Silicio 1. ; Sx 10 - <1 
, Germanio O. 72 LO 
Estaño (gr is) O. 08 106 
ComEuestos: 
Al Sb 1.6 
-
GaP ,. , 
-
GaAs I ., 10- 6 
GaSb O. 7 
-
In ' 1 . J Sx 10 2 
TnAs O. J3 lO' 




1 . ¿Cuáles son las propiedades características de los metales ? 
z. ¿Existe alguna regularidad en los puntos de fusión y de eh!±-
lliei6n de los met ales de l os grupos l. 11 Y IJI ? 
3 . ¿Cuáles son las deficiencias principale s del modelo de elcf. 
trones libres? 
4. Dibu jar el diagrama de energía de un metal, un semiconductor 
y un aislante. 
s . ¿Qu~ se entiende por brecha de energía? 
6. ¿De los siguientes e l ementos cuáles son conductores, semico~ 
duc tores o aislantes? 
Al, B, Mg, Ge , Pb y el. 
7 . ¿CuAntos elec trones caben en la banda 25 de 7 g de litio? 
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